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Dans cette thèse, nous avons effectué une étude de la stabilité thermique de quelques 
matériaux, utilisés comme cathodes dans les batteries au lithium-ion (BLIs), afin de contribuer à 
l’amélioration de leur fonctionnement. Deux matériaux, potentiellement prometteurs pour les 
applications d’envergure des BLIs – telles que les véhicules électriques –, ont été choisis pour cette 
étude. Il s’agit du phosphate de fer lithié (LiFePO4) et de l’oxyde de nickel et de manganèse de 
structure-type spinelle (LiMn1.5Ni0.5O4). En plus de l’étude du mécanisme de décomposition de ce 
dernier, l’effet de la substitution partielle du manganèse dans le matériau original (LiMn2O4) par du 
nickel sur la réactivité a été mise en évidence. Ces études ont été menées grâce à la calorimétrie 
adiabatique afin de simuler les conditions thermiques retrouvées dans des BLIs où l’environnement 
est quasi-adiabatique.  
 
L’effet de trois méthodes de synthèse sur la réactivité a été examiné pour LiFePO4. Nos 
résultats ont montré que, contrairement aux autres matériaux de cathodes, la stabilité thermique 
globale de LiFePO4 est peu affectée par la méthode de synthèse. Toutefois, cette stabilité intrinsèque 
dont le LiFePO4 bénéficie ne le met pas à l’abri des conditions d’abus de source externes. Ainsi, nous 
avons développé une nouvelle classe d’additifs électrolytiques pour la protection de LiFePO4 contre 
la surcharge. Ces derniers consistent en l’incorporation d’une navette redox dans un liquide ionique; 
tirant ainsi profit des avantages des deux espèces. Notre approche nous a permis d’atteindre une 
concentration aussi élevée qu’une mole par litre de notre additif dans des électrolytes conventionnels. 
Nous avons montré qu’à une concentration optimale de 0.7 M, ces liquides ioniques fonctionnalisés 
ont assuré la protection de LiFePO4 contre la surcharge pour plus de 200 cycles; et ce, sans affecter 
ses performances électrochimiques. Finalement, pour ce qui est du deuxième matériau de cathode, 
nous avons établi un mécanisme de décomposition de LiMn1.5Ni0.5O4 à hautes températures en 




le nickel dans LiMn2O4 pour augmenter son potentiel opérationnel a affecté à la baisse sa stabilité 
thermique; et ce, à des températures aussi basses que 60 °C.  
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In this thesis, we have investigated the thermal stability of cathode materials used in lithium-
ion batteries (LIBs). Using accelerating rate calorimetry, the study was carried out on two of the most 
attractive cathode materials for large scale LIBs; namely, lithium iron phosphate (LiFePO4) and 
nickel-manganese spinel oxide (LiMn1.5Ni0.5O4). While the impact of partial nickel substitution for 
manganese in LiMn2O4 was investigated for LiMn1.5Ni0.5O4 along with its decomposition mechanism, 
the effect of the synthetic method was evaluated for LiFePO4. Our results have demonstrated that the 
high intrinsic thermal stability of LiFePO4 was only slightly affected by the synthetic method within 
the three studied routes. In order to enhance the safe operation of this material by providing a 
protection form electrical abuse during overcharge, we have developed a new class of overcharge 
protection additives. By combining a redox shuttle with an ionic liquid, we were able, for the first 
time, to dissolve the additive for protection against overcharge at concentrations up to 1 M in 
conventional electrolytes for LIBs. Our results have shown an overcharge protection of LiFePO4 for 
over 200 cycles, using an optimal concentration of 0.7 M, without compromising its electrochemical 
performances. Finally, by studying the thermal behavior of LiMn1.5Ni0.5O4 at different temperatures, 
we were able to establish the decomposition mechanism of this material. Moreover, our study has 
proven that the presence of nickel in LiMn1.5Ni0.5O4, that ensures the high voltage of this cathode 
material, is also responsible for the very poor thermal stability of this material at temperatures as low 
as 60 ºC.  
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Liste des abréviations: 
BLI Batterie au lithium-ion 
ARC Accelerating rate calorimetry 
LIB Lithium-ion battery 
GES Gaz à effet de serres 
AIE Agence internationale de l’énergie  
VEH Véhicule électrique hybride 
VEHR Véhicule électrique hybride rechargeable 
VE Véhicule électrique 
Li-ion Lithium-ion 
ENH Électrode normale à hydrogène 
PLi Pile au lithium-ion 
ddp Différence de potentiel 
SEI Solid Electrolyte Interphase 
LTO Li4Ti5O12 
HOMO Highest occupied molecular orbital 
LUMO Lowest occupied molecular orbital 
EC Ethylene carbonate (Carbonate d’éthylène) 
PC Propylene carbonate (Carbonate de propylène) 
DMC Dimethyl carbonate (Carbonate de diméthyle) 
DEC Diethyl carbonate (Carbonate de diéthyle) 
DME 1,2-Dimethoxyethane (1,2-Diméthoxyéthane) 
LiTFSI Lithium bis-trifluorométhanesulfonylimidure  
LiBOB Lithium bis-(oxalato)borate  
NASICON Na super ionic conductors 
FEM Force électromotrice 




SOC State of charge (état de charge) 
SOD State of Discharge (état de décharge) 
BMS Battery management system (Système de gestion de la batterie) 
DDB 2,5-di-tert-butyl-1,4-diméthoxybenzène 
LI Liquide ionique 
IL Ionic liquid 
DRX Diffraction des Rayons X 
DRXP Diffraction des Rayons X par les poudres 
ICDD International center for diffraction data 
BET Brunauer-Emmett-Teller 
MEB Microscope (microscopie) .électronique à balayage 
PSD Particle size distribution 
VC Voltampérométrie (ou voltammétrie) cyclique 
E.T Électrode de travail 
C.E Contre électrode 
E.R Électrode de référence 
CV Cyclic voltammetry 
PFVD Polyfluorure de vinylidène 




TIG Tungsten inert gas 
LFP LiFePO4 
EV Electric Vehicle 
LCO LiCoO2 




XRD X-ray diffraction 
TFSI bis(triFluoromethanesulfonyl)amide 
Fc-MIm TFSI 1-ferrocenylmethyl-3-methylimidazolium 
bis(trifluoromethanesulfonyl)amide 
TGA Thermogravimetric analysis 
DDB 2,5-di-tert-butyl-1,4-dimethoxybenzene 
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Chapitre 1 : Introduction 
 
 
1.1  Généralités et contexte: 
Suite aux changements climatiques observés à l’échelle du globe terrestre, les 
préoccupations de la communauté internationale autour de ce sujet n’ont cessé de s’accroître 
depuis à peu près un quart de siècle. L’émission excessive des gaz à effet de serres (GES), 
étant l’une des principales causes du phénomène, a fait l’objet de plusieurs réglementations 
dans différents pays développés visant la réduction des quantités émises dans l’atmosphère. 
1-5 
Selon l’agence internationale de l’énergie (AIE), en 2010, le secteur d’énergie 
engendrait plus des deux tiers des GES dont le dioxyde de carbone (CO2) détient la part du 
lion avec 90%. À l’échelle mondiale, le dioxyde de carbone a constitué plus de 60% des GES 
émis au cours de la même année. 1, 6 Étant un produit inévitable de l’oxydation du carbone 
lors de la combustion des carburants fossiles, le CO2 provient de différents secteurs; 
notamment celui du transport. En effet, le volet terrestre de ce secteur, avec les véhicules à 
combustion interne, occupe le deuxième rang sur la liste des sources d’émission du CO2 après 
le secteur de la production de l’énergie électrique et thermique (voir la Figure 1.1).  
 
1.2  Enjeux énergétiques: 
Étant donné que la production des énergies électrique et thermique ainsi que le 
transport terrestre sont les premiers émetteurs des GES, la rationalisation de ces émissions 
devient une priorité. En multipliant les efforts dans ces deux secteurs  pour minimiser leurs 
contributions aux émissions des GES, l’impact de ces derniers sur le réchauffement planétaire 





totalité de l’énergie primaire utilisée dans le monde a diminué entre 1971 et 2013 mais de 
façon très légère (86 % à 82%). Cependant, l’énergie fossile répond encore à plus des quatre 
cinquièmes de la demande en énergie dans le monde. 1 
 
 
Figure 1.1: Émissions mondiales du CO2 par secteur d’activité en 2013. 
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Par ailleurs, le renouvellement du parc automobile, dans les pays industrialisés et en 
voie de développement, se fait de plus en plus de façon écoresponsable allant des véhicules 
à combustion qui polluent moins jusqu’aux véhicules à moteurs purement électriques. À cet 
égard, plusieurs modèles ont été suggérés offrant différentes combinaisons des deux modes 





rechargeable (VEHR : véhicule électrique hybride rechargeable) et purement électrique 
(VE : véhicule électrique). En effet, la commercialisation du premier véhicule électrique 
remonte à la fin du 19ème - début du 20ème siècle où les voitures électriques ont connu leur 
apogée au Royaume Uni, en France et aux États-Unis. 7-9 Par contre, leur popularité a pris fin 
quelques années plus tard vers 1920 avec le développement des voitures à carburant fossile 
ainsi que l’abondance de ce dernier à petit prix. Les accumulateurs utilisés dans ces premières 
voitures électriques étaient à base de plomb (accumulateurs Pb-acide), ce qui les rendait 
encore moins compétitives à cause leur poids. Ce n’est donc qu’avec la crise d’énergie des 
années 1970-1980 que les recherches se sont relancées dans le domaine du stockage et 
conversion d’énergie à vocation automobile. 10-13 Entre temps, les alarmes commençaient à 
sonner indiquant le début d’épuisement des réserves fossiles. Par ailleurs, les effets néfastes 
du réchauffement climatique sur la planète ont fait du retour de la voiture électrique sur le 
marché une urgence.  
 
1.3  Solutions proposées: 
La substitution des moyens de transport avec moteur à combustion (c’est-à-dire à 
énergie fossile) par d’autres moyens qui n’émettent pas de GES contribuerait, en partie, à 
atténuer l’ampleur de la problématique du réchauffement de la Terre. Toutefois, cette 
substitution ne pourrait se faire que de façon graduelle. Ceci est principalement dû aux 
technologies liées à la mise sur le marché des véhicules électriques d’une part, et à la 
confiance que ces derniers doivent gagner auprès des utilisateurs d’une autre part. En effet, 
la robustesse du système de propulsion électrique, la sécurité et le prix de tels véhicules sont 
des éléments clés pour les rendre accessibles aux consommateurs. 
Ultimement, le remplacement des énergies primaires fossiles par des énergies 
renouvelables ainsi que les véhicules à combustion par des véhicules «propres» 
représenteraient une démarche radicale vers la diminution des émissions de GES dans le 





de toutes les composantes des véhicules «propres». L’adoption d’une telle démarche passe 
toutefois par des systèmes performants pour le stockage de l’énergie électrique; pour 
emmagasiner autant l’énergie collectée des sources renouvelables que celle utilisée pour 
propulser les véhicules électriques. Certes, l’utilisation des sources d’énergie renouvelables 
rend cette démarche purement écologique. Cependant, l’orientation vers des systèmes de 
stockage d’énergie, même non basés sur des sources renouvelables, constitue un premier pas 
dans cette voie. Ces systèmes doivent être capables de stocker le plus d’énergie possible par 
unité de volume et avoir une durée de vie considérablement longue (environ huit ans pour les 
VEs) qui leur permet d’être rentables. Il est à signaler que le terme «véhicule électrique» fait 
appel à une propulsion du véhicule par une énergie électrique mais ne spécifie pas la 
provenance de cette énergie. À titre d’exemple, elle peut être générée par une batterie à 
combustible, solaire ou encore emmagasinée dans un accumulateur électrochimique 
rechargeable. 9, 14-16 Cette dernière catégorie désigne un dispositif électrochimique fermé 
capable de convertir, de façon réversible, de l’énergie chimique en énergie électrique suite à 
des réactions électrochimiques. La recharge d’un tel système est assurée, toutefois, par un 
courant électrique et non pas directement à partir de sources renouvelables d’énergie (ex. : 
soleil, oxygène, etc…). Comme il s’agit de réactions électrochimiques faisant appel à 
plusieurs éléments chimiques, il existe différents types d’accumulateurs rechargeables. Ils 
sont souvent désignés par l’élément métallique clé dont dépend leur fonctionnement. 
 
1.4  Les accumulateurs rechargeables: 
Les accumulateurs rechargeables (ou piles) se distinguent par différentes 
caractéristiques électrochimiques; essentiellement en ce qui a trait à leur capacité de stocker 
de l’énergie par rapport à leur poids (densité d’énergie massique en Wh/kg) et leur à volume 
(densité d’énergie volumique en Wh/L). Les accumulateurs rechargeables les plus répandus 
commercialement sont ceux au  plomb-acide (Pb-acide), nickel-hydrure métallique (Ni-MH) 





quatre dispositifs en termes de leurs densités d’énergies volumiques et massiques. À partir 
de cette figure, il apparait clairement que les accumulateurs au Li-ion sont capables 
d’emmagasiner le plus d’énergie par unité de volume; ce qui les qualifie de systèmes petits 
favorisant leur portabilité. D’autre part, ces systèmes possèdent aussi une densité d’énergie 
massique élevée grâce à l’usage du lithium; le plus léger des métaux. Ce sont les raisons pour 
lesquelles les accumulateurs au Li-ion ont révolutionné le monde des appareils électroniques 
portatifs depuis leur introduction au marché en 1991 par Sony. 21 Pour les mêmes raisons, les 
batteries d’accumulateurs (ou simplement batteries) au Li-ion ont aussi commencé, depuis 
plus d’une  quinzaine d’années, à conquérir le marché des voitures électriques. 22-25 Par 
contre, elles n’ont pas encore atteint la popularité souhaitée pour qu’elles remplacent, à part 
entière, les voitures à combustion interne existantes.  
Deux principales raisons sont responsables de ce retard. La première est liée au fait 
que cette technologie est encore sujet d’amélioration. En effet, la recherche très active dans 
ce domaine fait que le marché est graduellement alimenté par des batteries au lithium-ion 
(BLIs) de plus en plus performantes. Ceci crée plus d’attentes auprès des consommateurs qui 
souhaitent amortir leur investissement dans une voiture électrique durable. La seconde raison 
tient compte de la sécurité des usagers des voitures électriques propulsées par les batteries au 
Li-ion. Même avec des accumulateurs très performants sur le plan énergétique et intéressants 
sur le plan économique, la sécurité à l’usage reste un élément clé dans l’expansion de ces 
voitures à plus grande échelle. A ce stade, il convient de signaler que, dans ce document, le 
terme «véhicule électrique» est utilisé pour désigner les véhicules électriques propulsés par 







Figure 1.2 : Comparaison des densités d’énergies volumiques et massiques des quatre types 
de batteries rechargeables les plus répandues. 26 
 
1.5  Motivation du projet de recherche : 
La force motrice de ce travail de recherche est principalement la contribution à 
l’expansion de l’électrification des moyens de transport. Ce travail s’inscrit dans le cadre du 
programme du gouvernement du Québec pour diminuer les émissions des GES de 20% d’ici 
2020. La réalisation de cet objectif passe, entre autres, par le développement des BLIs pour 
véhicules électriques. Dans le cadre de cette thèse, l’emphase a été mise sur l’aspect 
sécuritaire des BLIs. En effet, la sécurité des BLIs dépend de la stabilité thermique de toutes 
ses composantes d’une part et de la conception de la batterie elle-même d’une autre part. Ce 
travail est donc axé sur une de ces composantes – à savoir, l’électrode positive – selon deux 
aspects. Le premier aspect concerne les propriétés thermiques intrinsèques de certains 
matériaux d’électrodes positives prometteurs pour les BLIs de grandes tailles. Le deuxième 





pile. Comme une batterie est un montage de plusieurs cellules électrochimiques unitaires, il 
importe que l’état de charge dans chaque cellule soit maintenu au même niveau en tout temps. 
Ceci permet d’éviter la surcharge d’une ou plusieurs cellules au cours du processus de charge 
de la batterie; ce phénomène est d’une importance capitale. En effet, une surcharge 
engendrerait des montées de température favorisant des réactions qui sont, dans la majorité 
des cas, fortement exothermiques. Ces dernières accélèrent, d’une part, le déclin des 
performances électrochimiques de la pile limitant ainsi son utilisation. D’autre part, elles 
peuvent compromettre la sécurité du système à plusieurs niveaux. Pour pallier à ce problème, 
des additifs électrochimiques peuvent être ajoutés aux cellules individuelles. Ils permettent 
de prévenir la surcharge d’une cellule suite à un débalancement de son niveau de charge; ces 
additifs sont appelés des «navettes redox». L’intérêt du deuxième volet de ce travail est le 
développement d’une nouvelle famille de navettes redox. 
 
1.6  Objectifs de la thèse: 
Le premier objectif de cette thèse est d’étudier la stabilité thermique des matériaux 
de cathodes utilisés ou destinés à l’utilisation dans des BLIs commerciales. Il s’agit de: 
 Étudier la stabilité thermique d’un matériau de cathode (LiFePO4), à bas voltage, 
synthétisé par trois méthodes différentes et d’évaluer l’effet de ces méthodes sur la 
réactivité. 
 Étudier la stabilité thermique de deux matériaux de cathodes, à haut voltage, 
cristallisant selon la même structure-type  (LiMn2O4 –spinelle) en évaluant l’effet de 
la substitution partielle du manganèse par le nickel. Cette évaluation étant un élément 
clé pour la commercialisation du matériau à base de nickel potentiellement 
prometteur sur le plan énergétique. 
Le second objectif de la thèse consiste à développer des additifs électrolytiques, de 





réalisé en intégrant des molécules redox actives dans la fonctionnalisation de liquides 
ioniques. 
 
1.7  Structure de la thèse:  
Ce document est présenté sous forme de thèse par articles. Dans le chapitre 2, une 
revue de la littérature sur les accumulateurs au Li-ion ainsi que les principales notions 
nécessaires à la compréhension de ce travail sont présentées. Le chapitre 3 traite l’aspect de 
la stabilité thermique de ces accumulateurs. Les techniques expérimentales utilisées au cours 
de ce travail seront détaillées dans le chapitre 4. Le chapitre 5 présente un article l’étude de 
la stabilité thermique du phosphate de fer lithié (LiFePO4) préparé par trois voies synthétique 
différentes. Un second article, portant sur la stabilité thermique de l’oxyde de manganèse et 
de nickel lithié LiMn1.5Ni0.5O4, fait l’objet du chapitre 6. Le chapitre 7 est consacré à un 
article qui démontre la faisabilité de l’utilisation d’additifs électrolytiques dédiés à la 
protection contre la surcharge dans des BLIs. Le chapitre 8 présente une caractérisation 
électrochimique des additifs électrolytiques pour la protection à la surcharge  des BLIs. 
Finalement, une conclusion générale des résultats ainsi que les perspectives de ces travaux 
sont présentées dans le dernier chapitre. 
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Un accumulateur au lithium-ion est un dispositif capable de convertir de l’énergie 
chimique en énergie électrique via des réactions électrochimiques. Ce dispositif permet 
également d’emmagasiner cette électricité quand elle n’est pas utilisée, ce qui le qualifie d’un 
système de conversion et de stockage d’énergie. Les accumulateurs peuvent être utilisés en 
unité ou encore assemblés en batteries d’accumulateurs; souvent appelées batteries 
simplement par abus de langage. De même, il est aussi fréquent qu’un accumulateur au Li-
ion soit appelé batterie au Li-ion. Selon leurs tailles, les batteries peuvent être utilisées pour 
différentes fins. En effet, la taille de la batterie est déterminée par le nombre d’accumulateurs 
qui la constituent. Ce sont des cellules unitaires au niveau desquelles, les processus de 
conversion et de stockage d’énergie se produisent. Par exemple, la batterie de 12 V utilisée 
pour assurer le démarrage du moteur des voitures à combustion est un assemblage de six 
accumulateurs de deux volts chacun. Évidemment, cette énergie n’est suffisante que pour le 
démarrage de la voiture; une batterie de plus grande énergie serait nécessaire pour assurer 
son déplacement. Cependant, une batterie du même type et de la taille requise serait très 
lourde pour que le système fonctionne de façon efficace. En d’autres mots, une batterie peut 
voir son utilisation se limiter pour une application spécifique selon sa densité d’énergie 
gravimétrique et/ou volumique. Ceci est une conséquence de la nature des matériaux utilisés 
dans les accumulateurs. En effet, ces derniers déterminent la tension de l’accumulateur (en 
volts V), sa capacité (en ampère-heure Ah), et par conséquent son énergie électrique 






2.2 Les composantes d’une pile au Li-ion: 
Dans une batterie au lithium-ion, chacune des cellules (aussi dites piles ou 
accumulateurs) est composée principalement de deux électrodes, un électrolyte, un 
séparateur et des collecteurs de courant. Ces deux électrodes, siège des réactions d’oxydation 
à l’anode et de réduction à la cathode, sont séparées physiquement par un isolant électrique 
(séparateur) évitant tout contact entre les deux électrodes qui occasionnerait un court-circuit 
de la cellule. Il est cependant perméable aux ions lithium (Li+) qui se déplacent entre les deux 
électrodes dans le milieu électrolytique. Ce dernier étant formé, en général, d’un sel de 
lithium dissout dans un solvant organique. Il importe de spécifier que les appellations 
conventionnelles anode et cathode pour une pile au Li-ion (PLi) correspondent aux 
appellations de ces électrodes pendant le processus de décharge. Lors de la charge, les rôles 
des électrodes sont inversés, mais nous conserverons l’appellation anode et cathode définie 
lors de la décharge dans le but de simplifier la compréhension du texte.  
D’un point de vue fondamental, l’anode, la cathode ainsi que l’électrolyte sont les 
composantes clés dans le fonctionnement d’une PLi. Cette considération découle de la 
science des matériaux qui est à la base de cette technologie. Cela dit, il ne faut pas négliger 
le génie de la conception des batteries derrière la mise sur le marché des BLIs. Dans ce travail, 
l’emphase est mise sur l’aspect matériau plutôt que le génie de la conception.  
La Figure 2.1 présente une panoplie de matériaux d’anode et de cathodes d’intérêt 
pour les PLis. 1 Elle montre les gammes de potentiel ainsi que les limitations liées à chaque 
type d’électrodes en matière de cyclage. D'ailleurs la richesse de la technologie Li-ion réside 
dans la grande variété des familles d’électrodes qui existent. Les matériaux pertinents pour 
ce travail seront détaillés plus loin dans ce chapitre. 
À ce stade, il convient de préciser que toutes les valeurs de potentiel utilisées dans ce 
document sont données en volts par rapport au lithium métallique (V vs. Li+/Li)  









Figure 2.1 : Description des différents matériaux utilisés pour les cathodes et anodes dans la 
technologie Li-ion. 1 
 
2.2.1 L’anode: 
Dans une PLi, l’anode se présente sous forme d’un matériau solide capable 
d’intercaler des ions lithium de façon réversible selon le mécanisme responsable de la charge 
et décharge d’une PLi. Les sites d’intercalation sont dictés par la structure du solide en 
question. Le lithium métallique n’offre pas cette aptitude sans compromettre la sécurité du 
système. 1-3 
Par ailleurs, le graphite est un matériau modèle répondant au critère d’intercalation. 





de graphène constituant la structure graphitique (voir Figure 2.2). 4 Ceci est possible grâce 
aux forces faibles de type Van der Waals qui lient ces plans. Dans un même plan, les liens 
C-C covalents forts permettent à la structure de rester intacte suite à 
l’intercalation/désintercalation du lithium. 5-7 Ce critère est d’une grande importance au cours 
de l’insertion/désinsertion du lithium où les changements de volume au sein de l’électrode 
ne sont pas souhaitables. 4 Ainsi, le carbone graphitique reste le matériau d’anode le plus 
largement utilisé depuis sa première commercialisation en 1991 par Sony. 8 Certaines variétés 
de carbone présentent quelques avantages en matière de capacité et/ou d’affinité avec les 
autres composantes de la pile. 9, 10 À titre d’exemple, on peut citer le graphite naturel, le 
graphite synthétique, le coke de pétrole ou encore les fibres de  
carbones. 11 Des anodes à base de graphène ou de nanotube de carbone ont aussi été 
rapportées mais servant plutôt de substrats pour des oxydes métalliques (tels que Co3O4, 








Figure 2.2 : Schématisation de la structure du carbone graphitique : (a) plans de graphène et 




Outre ses caractéristiques structurales fondamentales citées ci-dessus, le graphite est 
aussi un des matériaux d’anode les moins dispendieux. Il est également assez stable vis-à-vis 
des autres composantes des PLis et leur offre une bonne cyclabilité. 4, 5, 10, 13 Sa stabilité 
chimique est toutefois corrélée avec sa surface spécifique. Une faible surface spécifique offre 
une meilleure stabilité. 14, 15 Avec un taux d’insertion d’un seul  lithium par six carbones, la 
stœchiométrie LiC6 est formée à un potentiel proche de celui du lithium métallique (~ 0.1 V 
en dessus de celui du Li métallique: voir la Figure 2.1). Ainsi la différence de potentiel (ddp) 
entre l’anode et la cathode reste proche de celle d’une même pile utilisant le lithium 
métallique comme anode. Ceci a une incidence directe sur le potentiel opérationnel de la pile.  
Par ailleurs, la capacité spécifique (en mAh/g) du graphite subit une légère perte au 
cours de la première charge de la pile (première intercalation du Li+ dans l’anode). Cette 
perte est due à des réactions irréversibles à l’interface entre l’anode et l’électrolyte (voir la 





pour des batteries à base de métaux alcalins et alcalino-terreux. 16 Ce concept a été ensuite 
exploré pour des PLis par les groupes de Dahn 17 et Aurbach.5, 6 
Suite aux réactions de réduction du solvant de l’électrolyte à la surface du graphite, 
une couche de passivation est formée à la surface de l’anode (Figure 2.3 b). Cette couche 
isolante, appelée l'interface solide-électrolyte (SEI: Solid Electrolyte Interphase), est 
constituée principalement de composés, à base de lithium, insolubles ou peu solubles dans 
l’électrolyte. Aurbach et Dahn étaient les premiers à avoir identifié ces produits. Leur 
composition chimique  (voir Figure 2.3 c) dépend de la nature des électrolytes utilisés mais 
sont généralement du type Li2(ROCO2), Li2CO3, Li2O, LiOH, LiF, ROLi ou encore des 
polycarbonates, (R est le radical alkyle faisant partie de la composition du solvant de 
l’électrolyte et est en général CH3 ou C2H5). 
5, 6, 18, 19 Une fois ce film couvre la totalité de la 
surface de l’anode, il est stable et joue un rôle protecteur de l’anode contre d’éventuelles 
réactions de réduction de l’électrolyte à cette interfce. Il permet aussi de faciliter l’insertion 







Figure 2.3 : (a) Profil de la charge (trait plein)-décharge (tirets) d’une anode de graphite 
montrant la capacité irréversible perdue lors du premier cycle 4, (b) schématisation du film 
de passivation SEI à la surface des particules de graphite 13 et (c) modèle proposé de la couche 
SEI qui montre sa composition chimique. 18 
 
La mise en évidence et la compréhension de la couche SEI ont marqué un point 
tournant dans l’expansion des PLis avec des anodes de graphite puisqu’elles ont permis 
d’améliorer la cyclabilité de ces piles. Par ailleurs, il existe d’autres types d’anodes qui ne 
nécessitent pas une couche SEI pour leur fonctionnement. L’oxyde de titane lithié, Li4Ti5O12 
(LTO), ayant une structure de type spinelle est considéré comme un matériau de choix. 20-22 
Ce matériau présente des propriétés remarquables qui ont permis son entrée dans le marché 





cyclages rapides. Par contre, son potentiel de 1.5 V est plus haut que celui du graphite, ce qui 
limite son usage dans des piles utilisant des cathodes de haut potentiel.  
Un autre matériau d’anode à base d’étain (Sn) a aussi réussi à percer le marché des 
BLIs en 2005. Il s’agit d’un matériau composite Sn/Co/C où l’étain joue le rôle du matériau 
actif tandis que le cobalt et le carbone servent de matrice. 23  
En dehors de ces matériaux, il existe plusieurs autres familles d’anodes qui 
promettent des propriétés électrochimiques intéressantes. Notamment, les matériaux à base 
de silicium, d’oxydes métalliques en encore d’alliages métallique de lithium ont fait l’objet 
de nombreux travaux de recherche. 9, 10, 23-25 Néanmoins,  ces anodes restent encore au stade 
de développement.  
2.2.2 L’électrolyte: 
Pour les PLis, Il existe plusieurs formulations d’électrolyte. 11 Parmi celles-ci, on 
distingue les gels-polymères 26-28, les électrolytes solides 27, 29, 30 , ou en encore les électrolytes 
liquides. 29, 31-33 Des systèmes hybrides mettant ensemble des formulations mixtes existent 
aussi. 34-39 D’autres électrolytes utilisant des liquides ioniques ont également été rapportés.40, 
41 Cependant, l’électrolyte liquide reste encore le plus répandu dans les PLis commerciales. 
À l’exception des laboratoires de recherche qui développent de nouvelles formulations 
d’électrolytes; l’électrolyte liquide est aussi le plus utilisé dans les laboratoires de recherche. 
Indépendamment de sa formulation, l’électrolyte consiste en un sel de lithium 
dispersé dans une matrice. Dans le cas d’un électrolyte liquide, il s’agit d’un sel de lithium 
dissout dans un solvant organique; en général des carbonates d’alkyle. Dans ce document, 
l’appellation «électrolyte» désigne généralement l’électrolyte liquide. Cet électrolyte doit 
répondre à certains critères pour assurer le bon fonctionnement de la pile. Ce dernier doit tout 
d’abord être électrochimiquement stable vis-à-vis des réactions d’oxydoréduction qui se 





orbitales moléculaires, la plus haute orbitale occupée (HOMO highest occupied molecular 
orbital) et la plus basse orbitale vacante (LUMO lowest occupied molecular orbital), de 
l’électrolyte par rapport aux potentiels électrochimiques de l’anode, µA, et de la cathode, µC. 
La Figure 2.4 montre le positionnement de ces niveaux énergétiques de l’électrolyte vis-à-
vis des potentiels électrochimiques d’électrodes des PLis. 42 Ces niveaux définissent la 
fenêtre électrochimique, Eg, de l’électrolyte qui est d’environ 4.5 V dépendamment des 
combinaisons de sels et de solvants utilisées. 
Outre la stabilité électrochimique de l’électrolyte, la conductivité ionique (i) et la 
viscosité () sont des paramètres importants dans le choix d’un électrolyte pour les PLis. Ces 
deux paramètres sont liés à la mobilité de l’ion lithium Li+ dans le milieu électrolytique. Par 
conséquent, la viscosité a une incidence directe sur la résistance interne de la pile ainsi que 
la quantité du Li+ réellement échangée entre la cathode et l’anode lors d’un cyclage. Comme 
cette quantité échangée du Li+ définit la capacité de la pile, il en résulte que la mobilité de 
cet ion affecte directement la capacité réversible (en mAh) des Plis, surtout à des vitesses de 
décharge élevées. Le nombre de transport de l’ion Li+, qui définit sa contribution au courant 
total résultant d’une réaction d’oxydoréduction, doit être proche de l’unité pour éviter la 
polarisation due au gradient de concentration du Li+. 
 Par ailleurs, la stabilité thermique de l’électrolyte est aussi un paramètre critique 
non seulement pour le fonctionnement des PLis mais aussi pour leur commercialisation. Afin 
de prévenir l’autodécharge d’une pile pendant son entreposage, la conductivité électronique 
(σe) de l’électrolyte doit être faible. 
11, 42 À titre indicatif, le Tableau 2.1 résume les critères 






Figure 2.4 : Diagramme d’énergie des orbitales moléculaires de l’électrolyte par rapport aux 
potentiels chimiques de l’anode et la cathode mettant en évidence la fenêtre électrochimique 
d’un électrolyte pour une PLi. 42 
 
Tableau 2.1: Critères du choix d’un électrolyte pour les PLis. 11, 42 
Fenêtre électrochimique (V) 4.5― 5* 
Conductivité ionique σi à température ambiante (S/cm) > 10
-4 
Conductivité électronique σe (S/cm) < 10
-10 
Viscosité (cP) 0.5― 1.5* 
Plage de température opérationnelle (°C) -20 ― 60 
* Valeur qui dépend du choix du solvant 
 
Finalement, la stabilité chimique vis-à-vis des autres composantes de la pile et la 
capacité de former une couche SEI stable à la surface des électrodes, lorsqu’elle est requise, 
sont aussi à considérer dans la sélection de l’électrolyte. Ces caractéristiques résultent des 





solvant. Dans d’autres cas, l’ajout d’additifs pourrait aussi être sollicité afin de répondre aux 
critères exigés par une application donnée. Il s’en suit donc qu’il faut porter un soin 
particulier lors du choix du sel et du solvant pour assurer un meilleur fonctionnement de la 
pile.  
Le Tableau 2.2 présente une liste non exhaustive des sels de lithium les plus utilisés 
dans les PLis. Pour ces sels, il importe qu’ils soient très solubles dans les solvants, qu’ils 
aient de très bonnes conductivités ioniques et qu’ils soient stables chimiquement 
thermiquement et électrochimiquement. Pour des fins de commercialisation, des sels à faible 





Tableau 2.2 : Description des avantages et inconvénients des sels de lithium les plus utilisés 
dans la technologie Li-ion. 11, 42, 43 
Sels de lithium Avantages Faiblesses 
Hexafluorophosphate de 
lithium LiPF6 





 Bonne stabilité 
électrochimique 
 Hygroscopique 
 Formation de HF (en présence 
de trace d’eau > 15 ppm) 
 Faible stabilité thermique  
 Coût élevé 
Tétrafluoroborate de lithium 
LiBF4 
 Coût faible  Moins hygroscopique que 
LiPF6 
 Conductivité ionique faible 
Perchlorate de lithium  
LiClO4 
 Coût moyen 
 Bonne stabilité 
électrochimique 
 Moins stable quand il est sec. 








 Côut élevé 







 Toxique (contient l’arsenic) 




 Stabilité thermique 
 Haute température 
d’opération 
(cyclage à haute 
température) 
 Conductivité ionique faible 
 Faible solubilité dans les 
carbonates 
Triflate de lithium  
LiSO3CF3 
 Bonne stabilité 
thermique 
 Stable par rapport 
à l’eau 
 Corrosif vis-à-vis de 
l’aluminium  en dessus de 2.8 
V 






Du côté des solvants, les plus fréquemment utilisés sont des liquides organiques à 
base de carbonates d’alkyle. D’autres solvants organiques tels que l’acétonitrile ou le 
tétrahydrofurane sont aussi utilisés quoique rarement. Selon les caractéristiques recherchées 
pour une application spécifique, les combinaisons sels-solvants peuvent différer. Ceci est 
aussi vrai pour les solvants carbonatés. Dans la majorité des cas, ces solvants sont utilisés 
sous forme de mélanges pour compenser leurs faiblesses et atteindre les valeurs désirées en 
matière de viscosité, constante diélectrique et densité. D’autre part, ces mélanges ont pour 
but de favoriser ou d’inhiber certains phénomènes qui ont lieu à l’interface électrolyte-
électrode au cours des cyclages. À titre d’exemple, le carbonate d’éthylène (EC ethylene 
carbonate) favorise la formation d’une meilleure couche SEI à la surface de l’anode. 
Cependant, il est solide à température ambiante (voir Tableau 2.3); d’où la nécessité de le 
mélanger avec un autre solvant moins visqueux à la même température. De plus, certains de 
ces solvants peuvent co-intercaler avec l’ion Li+ dans les électrodes. Pour empêcher ce 
phénomène, le carbonate d’éthylène est utilisé dans la formulation des électrolytes. 13 Le 






Tableau 2.3: Propriétés des solvants carbonatés les plus utilisés dans les électrolytes dans les 
PLis. 11, 44 
 Température 
de fusion  
(Tf en ºC) 
Température 
d’ébullition  
















242 - 48 64.4 2.5 1.21 
Carbonate de 
diméthyle (DMC**) 
90 4 3.12 0.59 1.07 
Carbonate de 
diéthyle (DEC**) 




84 -58 7.2 0.46 0.87 
* à 40 °C 






2.2.3 La cathode: 
Comme pour l’anode, la cathode est typiquement un matériau solide cristallin 
capable d’intercaler de façon réversible les ions Li+. Le choix pour les matériaux d’anode, 
étant restreint, c’est la diversité des matériaux de cathode qui définit la richesse de cette 
technologie. Ainsi, elle peut couvrir une assez large gamme de potentiel opérationnel selon 
la cathode utilisée. En effet, plusieurs familles de cathodes sont déjà rendues au stade de la 
commercialisation et de nombreux autres matériaux sont encore en cours de développement.  
Il existe différentes façons de classifier ces cathodes. Selon leur potentiel : on 
distingue les cathodes dites de « bas potentiel », qui opèrent en bas de 3 V, et celles dessus 
dessus de cette valeur, appelées de « haut potentiel». Ces dernières ont un potentiel compris 
entre 3.5 et 4.5 V afin de ne pas dépasser la fenêtre électrochimique des électrolytes 
conventionnels. Évidemment, ces potentiels sont donnés par rapport au lithium métallique et 
renseignent sur la différence de potentiel entre la cathode et l’anode dans la pile à 0.1 V près 
(lorsque l’anode est du graphite). La cathode doit avoir un potentiel suffisamment élevé pour 
qu’elles puissent offrir d’une ddp considérable et atteindre une densité d’énergie élevée. 
De nos jours, ce sont les cathodes de haut potentiel qui suscitent le plus d’intérêt en 
recherche. Ceci découle de la nécessité de développer des BLIs de grande taille opérant à de 
plus hautes tensions. En plus d’améliorer les caractéristiques électrochimiques des cathodes, 
les chercheurs se préoccupent également du coût et de l’impact environnemental des 
matériaux en développement. Au bout du compte, c’est dans une vision écoresponsable que 
ces matériaux sont développés. Dans ce qui suit, seules les cathodes de haut potentiel seront 
traitées et seront simplement appelées cathodes.  
Indépendamment de leur classe, les cathodes doivent posséder une conductivité 





l’électrolyte. Les structures cristallines des cathodes doivent rester invariables, ou très peu 
variables, suite à l’insertion/désinsertion du lithium. Elles doivent aussi assurer une bonne 
diffusion de ce dernier dans la structure pour limiter la résistance interne de la pile. D’ailleurs, 
selon les canaux de diffusion de l’ion Li+ offerts par la structure, il est possible de classifier 
ces structures. On distingue alors des structures ayant un réseau unidimensionnel (1D), 
bidimensionnel (2D) et tridimensionnel (3D). La Figure 2.5 montre un exemple de structure 
pour chacun des réseaux. Il s’agit, selon l’empilement des atomes dans la maille cristalline, 
des canaux que l’ion Li+ peut emprunter lors de son intercalation/désintercalation. Il est clair 
que pour le réseau unidimensionnel, les ions Li+ ne peuvent se déplacer que selon une seule 
direction (b cas de LiFeO4). Pour LiCoO2, ces derniers ont une mobilité en deux dimensions 
dans le plan ab. Quant à LiMn2O4, sa structure offre plus de liberté à l’ion Li
+ selon les trois 
axes. Un degré de liberté élevé de la mobilité du Li+ est recherché.  
Figure 2.5 : Illustration des trois types de réseaux de diffusion du Li+ dans les structures 






Cette distribution s’avère d’une grande importance dans 
l’intercalation/désintercalation du Li+ dans la cathode. En effet, la mobilité (ou diffusion) de 
l’ion Li+, et par conséquent sa quantité intercalée, agit sur la capacité réversible pratique de 
la cathode. 46-49 Des chemins de diffusion, du Li+, bloqués dans la structure limitent cette 
capacité. Par contre, la quantité du Li+ disponible pour l’intercalation est dictée par la nature 
même de la structure. Celle-ci permet de distinguer trois familles principales de cathode; les 
oxydes lamellaires, les oxydes ayant une structure de type spinelle et les composés 
polyanioniques. Sur le plan pratique, ces trois familles présentent, entre autres, des capacités 
et des potentiels différents.  Le Tableau 2.4 donne les potentiels et capacités d’un exemple 
de composé pour chaque famille de cathodes. 
 
Tableau 2.4: Caractéristiques électrochimiques des principaux matériaux de chaque famille 
de cathodes. 45 
Famille de composés Exemple  Potentiel  




Oxydes lamellaires LiCoO2 4.2
* (3.9**) 272* (140**) 
Oxydes de type 
spinelle 
LiMn2O4 4.1




* (3.3**) 170* (160**) 
*Valeurs théoriques, ** valeurs expérimentales (pratiques) 
  
Dans le reste de ce chapitre, les oxydes métalliques lamellaires seront décrits 
brièvement, alors que les deux autres familles de cathodes seront présentées plus en détail. 





dans le cadre de cette thèse. Leurs principes de fonctionnement, leurs avantages et 
inconvénients ainsi que les motivations derrière leur choix pour l’étude seront précisés. 
 
a Les oxydes lamellaires: 
Les oxydes lamellaires sont des oxydes de métaux lithiés de la formule générale 
LiMO2 (où M=Co, Ni ou Mn). Ils ont une structure rhomboédrique de type α-NaFeO2 décrite 
par le groupe d’espace R3m, (voir la Figure 2.6). 4 On distingue les oxydes simples (LiCoO2, 
LiMnO2 et LiNiO2) et les oxydes mixtes (principalement LiNi0.5Mn0.5O2, 
LiNi0.33Co0.33Mn0.33O2 et LiNi0.8Co0.2O2). Évidemment, tous ces composés présentent des 
propriétés structurales semblables contrôlant leur mécanisme d’insertion/désinsertions du 
lithium. Toutefois, la présence de différents couples redox dans chacun des composés dicte 
les valeurs des caractéristiques électrochimiques propres à chaque produit, à savoir, le 






Figure 2.6 : Maille cristalline décrivant la structure rhomboédrique de LiCoO2. 
4 
 
L’oxyde de cobalt lithié LiCoO2 est le composé vedette de cette famille. Il a été 
utilisé dans les premières PLis commerciales et est encore très largement présent en industrie. 
Introduit par Goodenough comme cathode pour PLi, ce matériau a fait preuve d’une très 
bonne cyclabilité pour un taux d’insertion du lithium réversible allant jusqu’à la moitié de la 
quantité disponible dans la structure. En d’autres mots, Li1-xCoO2 est cyclé entre x=0 
(cathode déchargée) et x=0.5 (cathode chargée). Ce taux d’insertion du lithium (x=0.5) est 
limité par la stabilité structurale de ce matériau. En effet, une fois excédée la valeur de 
x=0.5, la délithiation de LiCoO2 engendre un changement graduel et irréversible de sa 
structure cristalline comme le montre la Figure 2.7. 50 Ainsi, en forçant le cyclage de cette 
cathode au-delà de ce taux, la qualité du cyclage est rapidement détériorée; menant à la 
réduction durée de vie effective de la pile. Ceci limite alors la capacité réversible pour cette 





compromet aussi la stabilité thermique de la cathode en présence de l’électrolyte. Une perte 
d’oxygène suite à la déstabilisation de la structure occasionne des réactions exothermiques 
au sein de la pile. Ces réactions ont été attribuées à la combustion du solvant de l’électrolyte. 
51, 52 Parmi les solutions proposées pour remédier à ce problème, figure l’enrobage de la 
surface des particules du LiCoO2 par des oxydes de métaux tels que ZrO2, Al2O3, AlPO4, 
TiO2 ou encore le dopage de la structure avec de l’aluminium. 
53-58 Cependant, en pratique, 
le cyclage de cette cathode ne dépasse pas encore le taux de x=0.5. 
 
Figure 2.7 : Évolution de la structure cristalline de LiCoO2 suite à une délithiation de la 







b  Les oxydes de type spinelle: 
Pour cette famille de cathodes, les matériaux sont aussi des oxydes de métaux lithiés 
dont la principale différence par rapport aux oxydes lamellaires réside dans la structure 
cristalline. Plus particulièrement, la structure de type spinelle offre un réseau tridimensionnel 
pour la diffusion du Li+ (voir la Figure 2.5). En ce qui a trait aux caractéristiques 
électrochimiques, notamment la capacité, les oxydes de types spinelle ont une faible valeur 
comparée aux oxydes lamellaires. Par contre, le coût élevé du cobalt, la toxicité et la faible 
stabilité thermique du LiCoO2 ont fait appel au besoin d’autres alternatives quitte à sacrifier 
une partie de la capacité. 
Les oxydes de type spinelle de formule LiM2O4 (M étant principalement le 
manganèse Mn), se positionnent bien comme alternatives. L’oxyde de manganèse LiMn2O4 
est le composé le plus étudié dans cette gamme de cathodes; d’autres oxydes mixtes existent 
aussi. Il est actuellement disponible dans de nombreuses batteries commerciales depuis plus 
d’une quinzaine d’années. Ce matériau a l’avantage d’utiliser le manganèse qui est plus 
abondant et moins toxique que le cobalt. L’oxyde de manganèse LiMn2O4 possède aussi une 
meilleure stabilité thermique que l’oxyde de cobalt lamellaire LiCoO2. 
45 
La Figure 2.8 a montre la structure cristalline de LiMn2O4 avec les positions des 
atomes dans la maille cubique. Pour l’intercalation réversible du lithium dans la formule Li1-
xMn2O4 (avec 0≤ x ≤1), le lithium occupe les sites tétraédriques 8a. Ceci correspond au 
plateau à environ 4 V de la courbe de décharge de cette cathode présentée dans la Figure 2.8 
b. Ce plateau est attribué à la réduction de Mn4+ au Mn3+ (lors de la décharge). Les sites 
octaédriques 16c de la structure, qui sont vides, peuvent accueillir du lithium si la cathode 
est déchargée à un potentiel en dessous de 3 V. Cette opération engendre un plateau dans la 
région de 3 V correspondant à LixMn2O4 (avec 1≤ x ≤2) comme le montre la Figure 2.8 b. 





permettrait à LiMn2O4 d’atteindre une excellente capacité de 260 mAh/g et de détrôner 
LiCoO2 du marché des BLIs. Cependant, l’intercalation correspondante au plateau de 3 V 
entraîne une détérioration très rapide de la capacité. En effet, une transition de phase du 
système cubique au tétragonal, autour de 3 V, est à l’origine de cette chute de capacité. 4 Elle 
est due à l’effet Jahn-Teller des ions Mn3+. 59, 60 Par conséquent, le cyclage pratique des piles 
contenant une cathode LiMn2O4 est limité au plateau de 4 V.  
 
 
Figure 2.8 : (a) Structure cristalline de type spinelle A[B]2O4 montrant les sites occupés par 
le lithium (8a), le manganèse (16d) et l’oxygène (32e) pour LiMn2O4 et (b) profil de décharge 




Même en se limitant au plateau de 4 V, à une température de 55 °C, le cyclage de 
LiMn2O4 montre une chute graduelle de la capacité dont plusieurs raisons sont responsables. 
Des études ont montré que la réaction de dismutation du Mn3+ ainsi que l’utilisation de sels 





dismutation (2 Mn3+→ Mn4+ + Mn2+) conduit à la formation des ions Mn2+ qui sont solubles 
dans l’électrolyte. D’autre part, les électrolytes fluorés ont tendance à former HF en présence 
des traces d’eau ce qui accélère la dissolution du manganèse. Ainsi, la diminution du taux de 
manganèse dans la structure originale mène à sa déstabilisation. Également, la formation de 
lacunes d’oxygène dans le réseau cristallin et la coexistence de deux systèmes cubiques au 
cours du processus de charge-décharge contribuent à cette déstabilisation. 4, 11, 67, 68 
Plusieurs approches ont été proposées pour pallier à ce problème. L’enrobage des 
particules de LiMn2O4 par des oxydes qui inhibent la réaction de dismutation de Mn
3+, 
l’utilisation de sels non fluorés comme LiBOB et le dopage de la structure ont effectivement 
pu limiter la dissolution du manganèse. 69-76 La substitution partielle du manganèse dans la 
structure a été également proposée en utilisant des métaux tels que Fe, Mg, Co, Ti ou Cr. 77-
79 Des substitutions mixtes ont aussi été rapportées. 80, 81 L’idée est de minimiser la quantité 
du Mn3+ pour éviter tous les problèmes liés à cet ion et maintenir une structure cristalline 
stable. La Figure 2.9 montre un exemple de l’effet de quelques substitutions partielles dans 
la structure LiMn2O4 qui ont permis d’améliorer la capacité à des régimes de décharges 
rapides.23 Seulement, dans d’autres cas, cette substitution a été aussi associée à une 






Figure 2.9 : Effet de la substitution métallique partielle dans la structure LiMn2O4 sur la 
capacité de décharge. 23 
 
La substitution du quart de manganèse par le nickel formant LiMn1.5Ni0.5O4 a suscité 
beaucoup d’intérêt chez des chercheurs du domaine. Effectivement, dans cette structure tout 
le manganèse a un degré d’oxydation de (+IV). 84 Par conséquent, la dismutation du Mn3+ est 
éliminée. À la base, cette approche a été suggérée par Amine et al. pour supprimer l’effet 
Jahn-Teller associé aux ions Mn3+ et pouvoir exploiter le plateau de 3 V de la cathode. Un 
an plus tard, le groupe de Dahn a montré qu’en portant LiMn1.5Ni0.5O4 à un plus haut 





de LiMn2O4 à 4.1 V n’était pas observé; ceci étant le résultat de l’absence des ions Mn
3+. 
Dans la structure LiMn1.5Ni0.5O4, l’ion Mn
4+ est un ion spectateur tandis que le nickel subit 
les réactions d’oxydoréduction suite à l’insertion/désinsertion de Li+ en deux étapes; mettant 
en jeu les couples Ni3+/Ni2+ et Ni4+/Ni3+. 85 Dans plusieurs cas, un petit épaulement dans les 
courbes de cyclage autour de 4.1 V a été rapporté. 86, 87 Il est dû principalement à la présence 
de traces du manganèse sous la forme Mn3+. 
Ainsi, LiMn1.5Ni0.5O4 possède un plateau caractéristique à 4.7 V et une capacité 
théorique de 148 mAh/g (110-120 mAh/g pratique); on parle souvent de la classe de cathodes 
de 5 V. Ceci fait de ce matériau une cathode prometteuse pour les applications nécessitant 
une haute densité d’énergie. C’est la raison pour laquelle plusieurs chercheurs se sont 
penchés sur la synthèse de ce matériau. En plus d’explorer différentes voies synthétiques, ils 
se sont concentrés sur l’amélioration de la pureté de ce matériau. La présence d’impuretés 
accélère de façon drastique la détérioration de ses performances électrochimiques. En effet, 
il est très difficile de préparer LiMn1.5Ni0.5O4 sans avoir l’oxyde de nickel lithié (LixNi1-xO) 
présent comme principale impureté. 84, 88 À cet égard, le dopage de la structure au fluor 
(LiMn1.5Ni0.5O4-F) ou le traitement thermique sous haute pression d’oxygène suite à la 
synthèse ont montré une amélioration de la pureté de  
LiMn1.5Ni0.5O4. 
83, 89-91 
Plusieurs méthodes de synthèses sont utilisées pour la préparation de 
LiMn1.5Ni0.5O4. Parmi ces dernières, on distingue à titre d’exemples la réaction à l’état solide 
92-94, la co-précipitation 95-97 et la méthode hydrothermale. 98-100 La méthode de synthèse 
affecte significativement les propriétés électrochimiques de LiMn1.5Ni0.5O4 comme l’ont 
établi de nombreuses études. 83, 87, 101-104 
De façon générale, il est très fréquent de préparer les matériaux d’électrodes via la 





à des particules de grande taille; ce qui nuit à la réponse électrochimique souhaitée en 
imposant de longs chemins de diffusion pour l’ion lithium. 
Contrairement à la synthèse par réaction à l’état solide, les voies synthétiques de la 
chimie douce permettent de mieux contrôler l’homogénéité des particules, leur morphologie 
et leur taille 67; et ce à des températures modérées. Parmi ces méthodes, la méthode sol-gel 
est la plus utilisée dans le cas de LiMn1.5Ni0.5O4. Elle a d’abord été rapportée pour la première 
fois par le groupe de Tarascon pour la synthèse de LiMn2O4 
105 puis adopté par le groupe 
d’Amine pour LiMn1.5Ni0.5O4. 
106 Elle offre un grand choix pour les précurseurs et une 
flexibilité dans le traitement thermique à adopter. Elle peut se faire en une seule étape ou en 
deux; à savoir une calcination suivie d’un recuit. D’autres études ont rapporté une synthèse 
en deux étapes mais avec une décomposition à basse température (entre 400 et 450 °C) du 
gel sec (constitué du mélange des précurseurs dissouts dans un solvant). Ensuite, la poudre 
résultante de cette décomposition est calcinée à haute température (entre 600 et 850 °C). 84, 
107 Cette dernière est un paramètre critique qui affecte les performances électrochimiques de 
ce matériau. En effet, en fonction de la température et de l’atmosphère de synthèse, il est 
possible d’avoir deux types de distributions cristallographiques décrites par les groupes 
d’espace P4332 et Fd3̅m. 108 Les deux structures sont de type spinelle; la première, dite 
ordonnée, est une maille cubique primitive tandis que la deuxième (désordonnée) est à faces 
centrées. Ces appellations font référence à la façon dont les ions Mn4+ et Ni2+ sont distribués 
dans la structure. À une température de 700 °C, une transition de la structure désordonnée à 
la structure ordonnée a été rapportée. 109 La Figure 2.10 montre la différence de la distribution 
des ions Mn4+ et Ni2+ dans les deux types de structures. Dans la structure ordonnée, les ions 
Mn4+ occupent les sites octaédriques 12b alors que les ions Ni2+ sont localisés dans les sites 
octaédriques 4a. Par contre, les deux ions métalliques sont distribués d’une façon arbitraire 






Figure 2.10 : Structures cristallines de LiMn1.5Ni0.5O4 selon les deux distributions des ions 
métalliques Mn4+ et Ni2+: (a) groupe d’espace Fd3̅m et (b) P4332. 109 
 
En pratique, la cathode avec la structure désordonnée présente une meilleure qualité 
de cyclage que celle qui adopte la structure ordonnée. 110 Yang et al. ont attribué ceci à 
l’absence des ions Mn3+ susceptibles d’être dissouts dans l’électrolyte. Une dissolution du 
manganèse dans l’électrolyte accompagnée d’une perte d’oxygène, dans le cas de la structure 
ordonnée, causent une diminution de la capacité. 109 La Figure 2.11 schématise le mécanisme, 






Figure 2.11 : Schématisation du mécanisme de dissolution du Mn3+ (sous forme de Mn2+) 




De nombreuses tentatives de stabilisation de la structure LiMn1.5Ni0.5O4 ont été 
examinées via différentes approches. La substitution partielle du nickel et/ou du manganèse 
dans la structure LiMn1.5Ni0.5O4, par un métal X (X= Fe, Mg, Cr, Al, Co, Ru ou Ti), a 
contribué à pallier à ce problème. 78 D’autre part, le dopage de la structure à l’aluminium a 
aussi permis d’améliorer la capacité de décharge de façon significative. 111 Finalement, 
plusieurs études ont rapporté l’effet de l’enrobage des particules de LiMn1.5Ni0.5O4, par des 
oxydes métalliques, sur l’inhibition de la dissolution du manganèse dans l’électrolyte. 78 Ces 
solutions proposées ont permis effectivement de contourner les problèmes fondamentaux liés 
à la stabilité structurale de LiMn1.5Ni0.5O4. Par contre, le potentiel opérationnel du 
LiMn1.5Ni0.5O4 frôle la limite supérieure de la fenêtre électrochimique des électrolytes 
conventionnels largement utilisés (à base de solvants carbonatés). Par conséquent, il faut 
envisager des électrolytes capables de soutenir un cyclage prolongé de ce type de cathode 
opérant à un haut potentiel. L’utilisation d’électrolytes à base de liquides ioniques soulève 





électrochimique de ces électrolytes. Cependant, leur viscosité élevée et faible conductivité 
ionique empêchent encore leur adoption comme électrolytes effectifs pour les PLis. 
Récemment, Zhang et al. ont proposé une alternative aux solvants carbonatés purs en les 
mélangeant avec le sulfolane (sulfone de tétraméthylène (CH2)4SO2). 
112 Ce mélange a permis 
d’éviter l’oxydation de l’électrolyte à haut potentiel en bloquant le transfert d’électrons de la 
HOMO de l’électrolyte vers LiMn1.5Ni0.5O4. Ceci via la formation d’une couche SEI, à base 
de composés sulfurés, à la surface de la cathode (LiMn1.5Ni0.5O4). Une amélioration de la 
qualité du cyclage ainsi qu’une meilleure stabilité thermique ont été observées avec cet 
électrolyte. 112 
Certes, LiMn1.5Ni0.5O4 présente un grand intérêt en ce qui a trait à ses propriétés 
électrochimiques. Toutefois, cet intérêt doit s’étendre sur plusieurs niveaux pour permettre 
sa commercialisation; notamment, sa stabilité thermique. Même avec l’avancée de l’étude de 
Zhang et al.112 discutée ci-dessus, une compréhension de la stabilité thermique de ce matériau 
à l’échelle fondamentale est nécessaire. Malheureusement, cet aspect est très peu abordé dans 
la littérature pour ce matériau. 113-116 C’est la raison pour laquelle nous nous sommes 
intéressés à faire une étude plus approfondie de la stabilité thermique de LiMn1.5Ni0.5O4 par 
calorimétrie adiabatique. L’étude fait l’objet d’un article présenté au chapitre 6 de ce 
document. 
Les deux familles d’oxydes métalliques discutées ci-dessus ont permis aux BLIs de 
révolutionner le monde des appareils électroniques portables. Ils ont même réussi à percer la 
zone des batteries de grandes tailles telles que les batteries pour véhicules électriques. 
Cependant, la survenue de quelques incidents liés à la sécurité de ces batteries fait surgir la 
question de la stabilité thermique de ces systèmes. D’autre part, la demande croissante en 
énergie appelle à la réduction du coût des batteries en partant du coût des matériaux 
d’électrodes entre autres. La Figure 2.12 montre les prix des métaux d’intérêt pour les 







Figure 2.12 : Prix au kilogramme en dollar américain des principaux métaux d’intérêt pour 
la technologie Li-ion. 68 
 
Il s’en suit que des électrodes à base de fer présenteraient un grand intérêt 
économique et environnemental pour cette technologie. En outre, pour les oxydes 
métalliques, l’utilisation de couples redox (métaux de transition) d’un degré d’oxydation 
élevé et instable a été étroitement liée à l’instabilité chimique de la cathode en entier. Par 
conséquent, les recherches se sont orientées vers la substitution de ces métaux de transition 
par d’autres ayant un plus faible degré d’oxydation. Cependant, à l’intérieur de cette même 
structure d’oxydes, ceci abaissera le potentiel d’opération et diminuera donc la densité 
d’énergie de la cathode. D’où le besoin d’un autre type de composés. 
 
c  Les composés polyanioniques: 
Les composés polyanioniques sont des composés dont la structure est décrite par un 
réseau de polyèdres polyanioniques (XmO3m+1)





composés, ceux qui présentent un intérêt pour la technologie Li-ion sont des composés 
polyanioniques, de métaux de transition, lithiés LiM(XmO3m+1) avec M= Fe, Co, Mn, Ni. 
Dans ces structures, les métaux de transition M sont répartis sur des octaèdres MO6. À la 
différence des oxydes métalliques, dans ces composés, l’oxygène est impliqué dans des 
liaisons plus covalentes (X-O) ce qui rend plus difficile son départ de la structure. Ceci 
constitue un grand avantage en matière de stabilité structurale et chimique des composés 
polyanioniques. 11  
Par ailleurs, l’effet inductif de l’atome X, dans le groupement polyanionique, 
influence le niveau d’énergie du couple redox (Mn+/Mm+). En effet, la force de la liaison  
X-O agit sur le caractère covalent de la liaison M-O. Une liaison X-O forte diminue la 
covalence de la liaison M-O. Par conséquent, le couple redox (Mn+/Mm+) voit son énergie 
diminuer. Par le même fait, l’écart entre ce dernier par rapport à celui du lithium est élargi; 
ceci en comparaison avec un oxyde métallique ayant le même couple (Mn+/Mm+). Le 
diagramme de densité des états, présenté dans la Figure 2.13, illustre cette différence pour le 







Figure 2.13 : Niveaux d’énergies du couple Fe3+/Fe2+ selon leurs environnements chimiques 
dans une structure. 11 
 
Cet effet est présent même à l’intérieur de cette catégorie (composés 
polyanioniques) selon la nature du groupement en question (c.à.d. selon X). Gutierrez et al.117 
ont étudié l’évolution du caractère covalent pour différentes structures polyanioniques XnOm 
(voir Figure 2.14 a) et ont évalué l’effet de ce dernier sur le potentiel de différentes cathodes 






Figure 2.14 : (a) Effet de la nature du polyanion sur le caractère covalent dans la structure 
XnOm et (b) effet de la nature du polyanion sur le potentiel d’opération pour différentes 
cathodes polyanioniques.117 
 
À la lumière de ce qui précède, les propriétés de ces composés polyanioniques ont 
poussé de nombreuses équipes de recherche à explorer la faisabilité de les intégrer comme 
cathodes pour la technologie Li-ion.118, 119 Parmi les structures polyanioniques les plus 
étudiées, on retrouve les structures de type NASICON (un acronyme de Na super ionic 
conductors) et celles de type olivine ((Mg, Fe)2SiO4). Grâce à leurs propriétés de conduction 





avant d’être considérés pour les cathodes dans les BLIs. À titre d’exemples, des cathodes, 
telles que Fe2(WO4)3, Fe2(MoO4)3
119, Li3Ti2(PO4)3
120 et Li3Fe2(PO4)3
121 ont été étudiées entre 
1987 et 1996.  
Ce n’est qu’en 1997 que les composés phosphatés ont particulièrement attiré plus 
d’attention depuis leur première introduction par Goodenough. 122 Il s’agit de phosphates de 
métaux lithiés LiMPO4 (où M= Fe, Mn, Co et Ni) ayant une structure olivine dont le matériau 
qui a eu le plus de succès est le phosphate de fer lithié LiFePO4. Ce matériau cristallise dans 
le système orthorhombique (voir Figure 2.15) avec une structure décrite par le groupe 
d’espace Pnma. Cette structure offre un réseau unidimensionnel (selon l’axe b) pour la 
diffusion de l’ion Li+. Avec un potentiel opérationnel de 3.45 V, une capacité théorique de 
170 mAh/g, l’abondance du fer et la stabilité chimique promise par la structure, ce matériau 
est devenu une cathode de choix pour les BLIs. 
 







Pour LiFePO4, le processus de charge-décharge est assuré par l’équilibre entre deux 
phases de mêmes structures cristallines (LiFePO4: triphylite et FePO4: hétérosite). 
Néanmoins, une diminution du volume de la maille d’environ 6.81% est observée lors de la 
délithiation (charge) du matériau. 124 La coexistence de ces deux phases est traduite par des 
courbes de charge-décharge sous forme de plateau plutôt qu’une rampe (ce qui est le cas des 
oxydes métalliques). C’est-à-dire que l’insertion/désinsertion du Li+ se fait au même 
potentiel; soit 3.45 V. la Figure 2.16 montre une courbe de décharge d’une pile utilisant 
LiFePO4 comme cathode avec les structures (délithiée et lithiée) correspondantes au début et 
la fin de la décharge, respectivement.  
 
Figure 2.16 : Profil de décharge d’une pile contenant LiFePO4 comme cathode qui montre 
l’état délithié et lithié de la structure au début et à la fin de la décharge.4, 125 
 
À l’interface de ces deux phases, l’ion Li+ a une faible diffusion (de l’ordre de  
10-13 cm2/s). Ceci a fait qu’au début, la capacité de décharge pratique a été limitée à moins 





l’origine de cette faible capacité; à savoir, la faible diffusion du Li+ dans la structure et la 
conductivité électronique très faible de ce matériau. En effet, LiFePO4 est un isolant 
électrique (conductivité électronique de l’ordre de 10-10 S/cm à la température ambiante). 123 
Pour pallier à ce problème, Chung a proposé le dopage de la structure par des ions 
supervalents (ex.: Ti4+, Nb5+, Zr4+, W6+) et a réussi à améliorer la conductivité électronique 
d’environ huit ordre de grandeur avec le niobium à 1%. 126 Cette approche a ouvert la porte 
à d’autres chercheurs pour essayer d’autres types dopants, dans différents sites dans la 
structure, tels que les terres rares 127 ou des anions comme (Cl-) 128 et (F-) 129. Même si le 
dopage de la structure de LiFePO4 a pu améliorer la conductivité électronique du matériau, 
la taille des ions dopants ainsi que le manque de contrôle des sites de dopage ont pu engendrer 
des défauts de structures dans quelques cas. Par conséquent, les performances 
électrochimiques ont pu être affectées à la baisse; surtout quand les défauts de structure 
bloquent le chemin de diffusion des ions Li+. 
Parallèlement à la tentative de dopage, Ravet et al.130, 131 ont proposé en 1999 une 
approche plus efficace; l’enrobage des particules de LiFePO4 par une couche conductrice de 
carbone. On parle donc de C-LiFePO4. Cette méthode a l’avantage de ne pas affecter la 
structure cristalline du matériau en volume, offre un grand choix de précurseurs de carbone 
abordables et permet à coup sûr une meilleure conductivité électronique à LiFePO4 en plus 
d’être facile à réaliser. En effet, la carbonisation de matières organiques, ajoutées lors de la 
synthèse, permet de déposer une couche de carbone sur les particules de LiFePO4. La Figure 
2.17 montre une image de microscopie électronique à transmission où la surface de LiFePO4 







Figure 2.17 : Micrographie électronique à transmission à haute résolution mettant en 
évidence la couche de carbone déposée à la surface de LiFePO4. 
132 
 
Suite à cette première proposition, de nombreux travaux ont traité plusieurs aspects 
de cette approche. À savoir, les précurseurs de carbone utilisés 133-141, la quantité de ce dernier 
142, 143, l’épaisseur de la couche de carbone 125, 133, 144, l’effet de cette dernière sur l’ordre à la 
surface 145, 146 et très récemment, la formation d’une nouvelle phase inactive à l’interface 
couche de carbone-LiFePO4. 
147 
Certes, la quantité de carbone à la surface est proportionnelle à la conductivité 
électronique. Par contre, comme le carbone est inactif dans le fonctionnement de la pile, sa 
présence diminue la densité d’énergie de la cathode; la densité d’énergie volumique étant la 
plus touchée. D’autre part, le fait d’ajouter trop de carbone conduit non seulement à une 
couche épaisse mais crée aussi une couche qui n’est pas uniforme à la surface des particules 
de LiFePO4. Ceci peut même aller à jusqu’à former des sortes d’îlots dans des endroits et 
laisser d’autres complètement désertés. En conséquence, l’ion Li+ a plus de difficulté à 
franchir cette couche épaisse et diffuse mal, dans le premier cas, et la conductivité 





réalisés à ce sujet, on parle d’une épaisseur acceptable entre 3 et 5 nm. 133, 144 En ce qui a trait 
à la quantité des précurseurs en pourcentage massique, le spectre des valeurs est plutôt large. 
On retrouve des valeurs allant de 1.1 à 20%. Cette valeur dépend fortment de la nature du 
précurseur. 125, 135, 136, 143, 148-150 L’idée est d’avoir une couche à peine épaisse pour assurer la 
conductivité électronique sans affecter la densité d’énergie de la cathode. Par ailleurs, 
l’efficacité de la couche de carbone dépend également de la nature de ce dernier. Un degré 
de graphitisation du carbone et une surface spécifique élevés ont été corrélé avec de 
meilleures résultats. 150-152 Il est donc difficile de définir une couche de carbone optimale 
pour LiFePO4. Mais, on retient que l’homogénéité et l’uniformité de cette couche sont 
primordiales pour remplir sa mission sans nuire à la réponse électrochimique de matériau 
actif. 
Au cours du processus d’enrobage (coating), le même carbone utilisé pour cette 
couche sert aussi d’agent réducteur pour Fe3+ (en Fe2+); une impureté indésirable et inactive 
dans le processus de charge-décharge. 153 En plus, cette couche permet également d’éviter la 
croissance des cristaux LiFePO4 ou leur ré-agglomération. 
143 Ce dernier point s’avère très 
pertinent pour remédier à la diffusion du Li+ limitée selon l’axe b. En effet, lors des premiers 
essais de ce matériau en piles 122, seulement 70% du lithium disponible pouvait participer à 
l’opération de charge-décharge à cause de cette diffusion limitée. En fait, un défaut cristallin 
dans la structure, selon la direction b, bloque cette diffusion et limite par le même fait la 
capacité délivrée. La Figure 2.18 présente une illustration de ce phénomène comme Malik et 






Figure 2.18 : (a) Structure cristalline de LiFePO4 selon la direction [010] montrant les canaux 
de diffusion de Li+ et (b) illustration du blocage du Li+ dans un chemin de diffusion contenant 
des défauts cristallins. 154 
 
Intuitivement, la réduction de la taille des particules de LiFePO4 aiderait à améliorer 
la diffusion de Li+ dans la structure. Ceci peut être réalisé par la réduction mécanique 
(broyage), post-synthèse, de la taille des particules. La réduction de la taille des particules 
peut aussi être accomplie lors de la synthèse en utilisant des voies qui permettent de contrôler 
ce paramètre de près. Effectivement, ces deux approches ont porté fruit dans de nombreuses 
études. Il a été possible de réduire la taille des particules de LiFePO4 préparé par la réaction 
à l’état fondu d’un lingot jusqu’à l’échelle nanométrique en obtenant de très bonnes 
performances électrochimiques. 155-157 En adoptant cette approche, Zaghib et al. ont rapporté 
jusqu’à 20000 cycles à 10 C avec des capacités proches des valeurs attendues pour un tel 
régime. 158 
Yamada était le premier à proposer des conditions de synthèse, par réaction à l’état 
solide, qui limitent la croissance cristalline des cristaux de LiFePO4. 
159 Une température 
comprise entre 500 et 600 °C était optimale pour limiter la croissance de cristaux au-delà de 
600 °C et permettre la réduction des ions Fe3+, indésirables, en haut de 500 °C. Ensuite, 
d’autres voies synthétiques ont été développées; notamment à des températures plus basses. 





grains, de la distribution de leur taille et de l’uniformité de leur morphologie. Tous ces 
paramètres sont étroitement liés aux performances électrochimiques du phosphate de fer 
lithié. À savoir, la capacité, la cinétique d’intercalation du Li+, la cyclabilité et l’aptitude à 
survivre à des régimes de cyclages agressifs. La formulation de l’électrode composite 
intervient aussi.163 
D’une façon générale, les méthodes de synthèse de LiFePO4 peuvent être classifiées 
en deux grandes catégories. À savoir, les méthodes de la voie sèche qui sont réalisées à des 
températures assez élevées 124, 155-157, 160, 164 et la voie humide où les températures de synthèses 
sont modérées. 134, 151, 159, 165-169 Le schéma présenté dans la Figure 2.19 résume les principales 
méthodes de synthèse de LiFePO4 selon les deux catégories. Il est à noter que la majorité des 
méthodes par voie humide peuvent être réalisées dans des fours à micro-ondes permettant 






Figure 2.19 : Les différentes méthodes de synthèses de LiFePO4.  
 
Le but de toutes ces méthodes est de préparer une poudre LiFePO4 avec des 
particules de taille réduite, de forme homogène et de distribution de taille uniforme; le tout 
avec le meilleur rapport pureté-prix. Une des formes des particules les plus intéressantes a 
été proposée par le groupe de Manthiram. 11, 171, 176, 177 Il s’agit de nanobâtonnets développés 
selon le plan perpendiculaire à l’axe b de la maille cristalline (direction [010], voir Figure 
2.20). L’intérêt de cette forme réside dans le chemin raccourci que Li+ doit parcourir. Par 
conséquent, la probabilité que le canal de diffusion de Li+ soit bloqué est réduite. Ainsi la 






Figure 2.20 : Micrographie en transmission électronique à haute résolution d’un 
nanonbâtonnet de LiFePO4 préparé par méthode solvothermale dans un four à micro-onde. 
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La maîtrise de la taille des particules de LiFePO4 jusqu’à l’échelle nanométrique a 
poussé Gaberscek et al. à remettre en question la nécessité d’investir dans une couche de 
carbone à la surface de ces particules. 178 Ils ont corrélé une meilleure cyclabilité de LiFePO4 
avec une très petite taille des particules; et ce indépendamment de la présence du revêtement 
de carbone en surface. Ils ont revendiqué que la réduction de la taille des particules est plus 
importante du moment qu’il y a des interfaces ponctuelles conductrices pour assurer le 
transfert d’électrons. Même si cette corrélation reste valide pour les échantillons étudiés, 
l’optimisation du fonctionnement de LiFePO4, en  pratique, ne peut pas se passer de la 
présence d’une couche conductrice à la surface des particules pour compenser le caractère 
d’isolant électrique du matériau. 
Dans cette vision, malgré son effet bénéfique sur le fonctionnement de la cathode 
LiFePO4, l’enrobage au carbone des matériaux nanostructurés a deux inconvénients. 
D’abord, il est difficile de réussir une couche conductrice uniforme à la surface des 





particules du revêtement, la réalisation de ce dernier devient difficile et peut induire une 
dispersion aléatoire des nanoparticules. 42 En deuxième lieu, pour de tels nanomatériaux 
revêtus, la densité d’énergie résultante est réduite. Ceci étant une conséquence directe de la 
diminution de la densité tapée (tap density). Il a été possible de surmonter cette difficulté en 
remplaçant la couche de carbone par un polymère conducteur. 137 
Une des raisons majeures qui ont valu au phosphate de fer lithié son expansion dans 
le marché est sa stabilité thermique remarquable, qui est bien plus élevée que celle des autres 
matériaux de cathodes. Une autre raison réside dans la facilité de sa préparation via 
différentes méthodes et avec différentes propriétés morphologiques. Ainsi, pour accommoder 
les caractéristiques électrochimiques recherchées, il est possible d’ajuster, en conséquences, 
les propriétés morphologique de ce matériau en optant pour l’une des méthodes de synthèses 
en particulier. La taille des particules est l’une des propriétés les plus critiques pour un 
meilleur fonctionnement LiFePO4. 
Le développement de plusieurs cathodes pour BLIs a montré qu’il y a un lien étroit 
entre leur instabilité thermique et leur surface spécifique et/ou taille des particules. Dans cette 
vision, nous avons évalué cet effet pour LiFePO4 préparé par trois méthodes différentes ayant 
ainsi des caractéristiques morphologiques distinctes. Cette étude a abouti à un article qui fait 
l’objet du chapitre 5. 
 
2.3 Principe de fonctionnement: 
Le terme Li-ion désigne la technologie qui utilise des électrodes permettant d’insérer 
(plus précisément d’intercaler) des ions lithium (Li+) dans leurs structures respectives de 
façon réversible. Ceci confère aux piles au Li-ion la caractéristique d’être rechargeables 
plusieurs fois ce qui les catégorise dans la case des batteries secondaires. 44 Il convient ici de 





du lithium métallique est utilisé comme anode et une grande variété de composés 
inorganiques à base de métaux peuvent servir de cathode. Dans ce cas, l’anode (lithium 
métallique) n’est pas un matériau d’insertion. Par conséquent, ces piles ne sont pas 
rechargeables et sont dites primaires. 44 Le présent document s’intéresse seulement aux piles 
au Li-ion. 
La Figure 2.21 illustre, de façon simplifiée, les différentes étapes du processus 
réversible d’un cycle de charge-décharge pour une pile au Li-ion. Les PLis sont fabriquées à 
l’état déchargé avec des cathodes lithiées. Pour les charger, un courant électrique est appliqué 
aux bornes de  celles-ci. Les électrons sont donc acceptés par le carbone de l’anode (graphite) 
qui est  réduit en conséquence. Pour équilibrer les charges, les ions lithium ont intercalés 
entre les plans du graphite. La pile est ainsi dite chargée (Figure 2.21 a). Lors de son 
utilisation (pendant la décharge) et suite aux réactions d’oxydoréduction (Éq. 2.1 et 2.2), la 
pile est sollicitée et les électrons se mobilisent de l’électrode négative vers l’électrode 
positive (Figure 2.21 b) en créant un courant électrique permettant ainsi d’alimenter un circuit 
externe. Ce transfert est équilibré par le déplacement de charges positives sous forme d’ions 
lithium (Li+) dans le même sens (Figure 2.21 b). Ce processus dure jusqu’à épuisement de 
l’énergie disponible où la pile est dite déchargée (Figure 2.21 c). Ainsi le cycle reprend pour 






Figure 2.21 : Schéma simplifié montrant les différents états d’une pile au Li-ion en cyclage: 
(a) complètement chargée, (b) en décharge (en utilisation), (c) complètement déchargée et 
(d) en charge. 
 
De façon générale, pour une pile ayant un oxyde d’un métal M lithié (LiMO2) comme 
cathode et du graphite  (C pour carbone graphitique) comme anode, Les réactions suivantes 
ont lieu au cours de la décharge (utilisation de la pile): 
 
Au niveau de l’anode:  






Au niveau de la cathode:  
 Li1-xMO2 +  x Li+  + x e-  → LiMO2    Éq. 2.2 
 
La quantité x désigne le nombre de moles d’ions lithium (Li+), par mole de LiMO2, 
intercalé entre les deux électrodes. À l’anode, les électrons circulent dans le circuit externe 
(voir Figure 2.21 b) en occasionnant la désintercalation des ions lithium de l’anode (graphite 
lithié LixC6) qui se déplacent vers la cathode (Li1-xMO2). Au niveau de celle-ci, l’ion 
métallique Mn+ subit une réduction et, en présence des Li+, la cathode est donc lithiée 
(LiMO2) et est prête pour une nouvelle charge. 
179 La réaction globale, qui décrit le 
phénomène cyclique de charge-décharge, s’écrit donc comme suit: 
 
LixC6  + Li1-xMO2 ↔ 6 C + LiMO2    Éq. 2.3 
 
Comme le montre la  Figure 2.22 a, au cours de la charge à courant constant, le voltage 
de la pile augmente avec la capacité spécifique de la cathode jusqu’à une valeur maximal. À 
ce point la pile est complètement chargée et le phénomène inverse se produit jusqu’à la 
décharge complète de la pile. Ceci s’applique au cas général des piles au Li-ion. Cependant, 
les valeurs des capacités spécifiques ainsi que les potentiels caractéristiques de chaque pile 
dépendent des types d’électrodes utilisés comme le montre la Figure 2.22 b. Les cinq profils 
correspondent à des piles au Li-ion utilisant la même anode (graphite) combinée à différents 
types de cathodes. La différence entre les profils résulte principalement de la différence des 
structures cristallines des cathodes ainsi que le métal de transition électroactif dans ces 








Figure 2.22 : Profils typiques d’un cycle charge-décharge d’une pile au lithium-ion montrant: 
(a) le sens de la charge et décharge pour une pile donnée indépendamment des électrodes qui 
la constituent et (b) des exemples de profils caractéristiques pour quelques cathodes 
communément utilisées. 132 
 
2.4 Grandeurs et paramètres  caractéristiques d’une pile au  
Li-ion: 
Il existe plusieurs paramètres qui caractérisent les PLis à des niveaux d’importance 
différents. Certains sont dictés par le choix de matériaux électroactifs (c.-à-d. les cathodes et 
anodes) utilisés dans ces dernières tandis que d’autres sont liés à l’utilisation des PLis. Il 
importe aussi de dire que l’importance de chacun des paramètres dépend de l’utilisation des 
PLis. Dans le cadre de ce travail, seulement quelques paramètres fondamentaux sont jugés 
indispensables à la compréhension des résultats. 
 
2.4.1 La force électromotrice: 
 
La force électromotrice (FEM) d’une pile mesure la différence de potentiel entre ses 





(E0 (Li+/Li) = -3.03 V vs. ENH). Comme c’est le cas du potentiel pour les cathodes, cette 
FEM définit une des façons de classifier des PLis. Il est aussi fréquent d’appeler la FEM 
tension nominale (T) de la pile. Elle est donc déterminée par le choix des électrodes utilisés 
et dépend également de l’état de charge de la pile dans certains cas (où les courbes de cyclage 
sont sous forme de rampes). 44 
 
2.4.2 La capacité: 
 
La capacité (Q) d’une pile est  la quantité de courant électrique produite, au cours de 
sa décharge, suite aux réactions d’oxydoréductions mises en jeu. Il possible d’évaluer une 
capacité pour chacune des électrodes. Elle est exprimée en ampère-heure (Ah) et dépend de 
la masse molaire du matériau électroactif, du nombre d’électrons échangé et des vitesses de 
décharge. La capacité de décharge n’est autre que la quantité de courant emmagasinée lors 
du processus  la charge. Pour des fins pratiques, il est donc plus judicieux de parler de 
capacité délivrée à la décharge comme il s’agit du mode utilisation de la pile. Pour des études 
au laboratoire avec des petites piles, la capacité est en générale exprimée en mAh. De manière 
générale, il convient plutôt d’utiliser le mAh/g pour rapporter la capacité par unité de masse 
du matériau actif de l’électrode. 44 On parle donc de capacité spécifique. Pour un matériau 






        Éq. 2.4  
 
Où x est la quantité de lithium insérée dans l’électrode, F est la constante de Faraday  





En pratique, cette valeur théorique n’est jamais atteinte. Pour certains matériaux, les 
valeurs expérimentale sont beaucoup plus proches des valeurs théoriques que pour d’autres. 
On parle donc de capacité réversible délivrée par une électrode donnée. Elle peut être 
contrôlée par la nature de l’électrode elle-même mais peut aussi être limitée par les conditions 
expérimentales imposées lors des processus de charge/décharge. En particulier, la capacité 
réversible diminue de façon très significative quand la vitesse de charge et/ou décharge 
augmente. Dans ce cas, l’insertion (ou la désinsertion) de la quantité Δx d’ions lithium dans 
l’électrode (ou de l’électrode) doit se faire au cours d’intervalles de temps de plus en plus 
courts. Comme la diffusion de l’ion Li+ est un facteur limitant dans ce processus, la quantité 
Δx pratique est plus petite que sa valeur théorique. Ceci engendre, à la sortie, une valeur de 
la capacité en dessous de la valeur attendue. Il est donc plus prudent de rapporter une valeur 
de capacité spécifique pour une vitesse de décharge (ou de charge) donnée. On définit donc 
le régime de charge et de décharge. 
 
2.4.3 Le régime de charge et de décharge: 
 
Ce régime (C-rate) est un paramètre qui définit la condition expérimentale en matière 
de courant pour une charge et/ou une décharge. Il détermine le courant qu’il faut appliquer à 
la pile pour atteindre la capacité théorique dans un intervalle de temps donné. Cette 
dimension du temps compare ce paramètre, par abus de langage, à une vitesse (de charge 
et/ou de décharge). Le régime de charge (ou de décharge) est noté comme C/t. Où t définit le 
temps qui permet de compléter une charge (ou décharge) à courant constant. Par exemple, 
un régime permettant d’effectuer une charge en deux heures est noté C/2. Une décharge 
effectuée en 30 minutes (0.5 h) est donc notée comme 2C (c.-à-d. C/0.5). La Figure 2.23 
illustre l’effet du régime de charge et de décharge sur la capacité délivrée à différents courants 





capacité, et ce pour tous les types d’électrodes. Il est possible que, pour un cyclage, le courant 
appliqué à la charge soit différent de celui appliqué à la décharge. 44 
 
Figure 2.23 : Effet de la vitesse de charge-décharge sur la capacité spécifique d’une 
électrode.180  
 
2.4.4 L’efficacité coulombique: 
 
L’efficacité coulombique (Coulombic efficiency CE) caractérise la réversibilité des 
réactions d’oxydoréduction qui se produisent pendant la charge et la décharge pour chaque 
cycle. Elle est définie comme étant le rapport de la capacité de décharge (Qd) sur la capacité 














L’énergie d’une pile (W), exprimée en watt-heure (Wh) est le produit de sa capacité 
(Q) multipliée par sa tension nominale (T). Rapportée au volume ou à la masse du matériau 
actif de l’électrode, cette énergie est dite volumique en Wh/L ou massique en Wh/g, 
respectivement. 44 
 
𝐖 = 𝐐 × 𝐓        Éq. 2. 6 
 
2.4.6 La cyclabilité: 
 
La cyclabilité est une façon de définir la durée de vie d’une pile. Elle donne le nombre 
de cycle charge-décharge effectué, par une pile, dans un régime de courant  déterminé selon 
un critère da capacité donné. Par exemple, pour un critère de capacité de 90% de la capacité 
nominale, une pile a effectué 1000 cycles dans un régime de courant à C/10. En d’autres 
mots, cette pile a été cyclée (chargée-déchargée) 1000 fois, chaque cycle durant 20 heures 




Depuis un quart de siècle, la technologie Li-ion a révolutionné le monde des appareils 
électroniques portatifs de différentes tailles. C’était la raison pour laquelle les BLIs ont été 





notamment les voitures électriques. Effectivement, cette technologie a aussi réalisé des pas 
très remarquables vers ce genre d’applications. Ceci a pu être atteint, principalement, grâce 
à la diversité des cathodes qui ont été mises à la disposition de cette technologie. Certes, les 
types d’électrodes qui peuvent être utilisés dans une pile au Li-ion sont nombreux. Mais, à 
date, LiFePO4, LiCoO2 et LiMn2O4 sont les cathodes qui sont bien établies avec une certaine 
maturité au niveau de la maîtrise de leur préparation et la compréhension des principes qui 
gouvernent leur utilisation. La sélection d’un de ces matériaux parmi les autres dépendra 
toujours de la finalité de l’application. En d’autres mots, le potentiel recherché, si 
l’application est à vocation puissance, la durée de vie recherchée, les régimes d’utilisation, 
la taille de la batterie et les enjeux économiques, sécuritaires et environnementaux visés. 
Tous ces paramètres sont à ajuster en fonction de la morphologie de ces matériaux, leur taille 
des particules, les méthodes de synthèses, les modifications des surfaces, les formulations et 
la conception finale de la batterie avec toutes ses autres composantes. Cependant, tout ceci 
se fait dans le cadre de ce que les matériaux de cathodes offrent de façon intrinsèque. La 
Figure 2.24 résume, en comparant, les principales propriétés intrinsèques des trois matériaux 








Figure 2.24 : Résumé des propriétés intrinsèques des trois principaux matériaux de cathodes 
commerciaux pour les BLIs.  
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3.1  Importance de la stabilité thermique des BLIs :  
La production et le stockage de l’énergie, dans toutes ses formes, ont toujours été liés 
à la question de sécurité et aux risques associés à ces deux activités. C’est la raison pour 
laquelle des règlements de sécurité très serrés sont appliqués dans les stations de production 
de l’énergie (ex. centrales thermiques et nucléaires). Évidemment, les risques varient selon 
la taille des installations et les technologies mises en œuvre. En matière de sécurité, 
l’avantage de ces installations est qu’elles sont délimitées dans l’espace ce qui rend plus 
accommodant l’application des règlements de sécurité au sein de ces unités. En plus, seul du 
personnel qualifié est autorisé à y accéder.  
Les batteries au Li-ion peuvent être considérées comme des petites unités de 
production de l’énergie (préalablement emmagasinée). Comme elles sont destinées à 
l’utilisation par le grand public, le risque associé à ces systèmes devient difficile à contrôler. 
Les BLIs ont gagné du terrain dans le marché des batteries rechargeables grâce à la grande 
densité d’énergie qu’elles peuvent stocker. On parle donc d’énergie électrochimique mais on 
a tendance à oublier que c’est une forme d’énergie susceptible de se transformer en énergie 
thermique (sous forme de chaleur) sous certaines conditions. Encore une fois, la taille de la 
batterie décide de la quantité d’énergie (électrochimique et donc thermique aussi).  
Face à la demande croissante en énergie, l’utilisation des BLIs prend de l’envergure. 
Elle s’étend aux batteries en blocs (battery pack) pour les voitures électriques ou encore des 
batteries de très grandes tailles pour les parcs de stockage de l’énergie récupérée des sources 
renouvelables (ex. parcs d’éoliennes, ou de panneaux solaires). Ces dispositifs seront appelés 
simplement batteries dans le reste de ce chapitre; à ne pas confondre avec les piles qui seront 





Dans de telles batteries, qui ne sont que des assemblages de petites cellules 
électrochimiques (piles) (voir la Figure 3.1), non seulement l’énergie mise en jeu est énorme 
mais elles simulent un environnement quasi-adiabatique. En effet, leur conception exige 
l’isolation de leurs composantes électriques. Malheureusement, cette isolation donne lieu à 
des systèmes qui dissipent peu (ou pas) la chaleur.  
 
 
Figure 3.1 : (a) Schéma des composantes électrochimiques d’une batterie au Li-ion en  
bloc 1 et (b) images de produits commerciaux correspondants. 2 
 
Ainsi, en cas d’incidents, ces systèmes peuvent subir un emballement thermique 





augmentations de la température, dans des conditions adiabatiques, dues aux dégagements 
de chaleur dans une pile au Li-ion cylindrique de 2.6 Ah. La contribution de chacune des 
composantes de la pile est soulignée dans cette figure. 3 Évidemment, de telles réactions ne 
sont pas spontanées et se produisent sous l’effet d’un abus thermique, mécanique ou 
électrique. C’est dans cette vision que la sécurité à l’usage doit occuper une place importante 
dans le développement des BLIs et leur expansion. 
 
 
Figure 3.2 : Contribution des différentes composantes d’une pile au Li-ion à l’augmentation 
de sa température dans des conditions adiabatiques suite à un abus thermique. 3 
 
3.2  Origines de l’instabilité thermique dans les BLIs : 
La nature des BLIs veut qu’elles ressentent une légère augmentation de la température 
au cours de leur fonctionnement normal. Ceci est dû à l’effet Joule suite au passage d’un 
courant électrique dans le circuit. Ce phénomène isolé ne menace pas la sécurité de la batterie 





cette chaleur ne reste pas confinée dans la batterie d’autre part. 4 Mais ce sont plutôt les 
augmentations de température d’autres origines qui affectent la stabilité thermique du 
système. La température est le paramètre principal qui gouverne la stabilité thermique des 
BLIs; l’aspect majeur de leur sécurité. Cette dernière peut être définie à plusieurs échelles. 
C’est la raison pour laquelle lors de leur fabrication, les BLIs passent un certain nombre de 
tests de sécurité. 5 Elles sont soumises à : 
 Des contraintes mécaniques (ex. pénétration au clou, écrasement); 
 Un stress thermique : Elles sont chauffées pour tester leur tolérance à la 
température; 
 Des contraintes électriques : Elles sont soumises à des courts-circuits et 
des surcharges pour en évaluer les conséquences.  
 
Toutes ces conditions d’abus simulent des conditions réelles que ces batteries peuvent 
subir au cours de leur utilisation. Elles finissent toutes par affecter la stabilité thermique de 
la batterie en augmentant sa température. 6-9 C’est cette augmentation de température qui 
initie la détérioration de la stabilité thermique dans une BLI. L’instabilité thermique des BLIs 
peut être attribuée à deux origines; intrinsèques et extrinsèques. 
 
3.2.1 Origines intrinsèques : 
 
Les origines intrinsèques de l’instabilité thermique des BLIs sont directement liées à 
la nature des matériaux électroactifs qui les constituent et au contact intime entre ces derniers 
dans une cellule électrochimique. Il est donc plus judicieux de définir cette catégorie au 
niveau de la pile plutôt qu’à l’échelle d’une batterie. Cependant, ceci n’exclut pas l’impact 
de cette instabilité sur l’ensemble de la batterie en cas d’incidents; l’ampleur des 





Sur une échelle de température allant de l’ambiante à 300 °C (à titre indicatif des 
températures élevées), c’est au niveau de l’anode que la première réaction exothermique peut 
se produire (entre 80 et 100 °C). Elle implique principalement la décomposition de la couche 
SEI qui couvre la surface de l’anode graphitique. Certes, 80 °C n’est pas la température 
d’opération normale d’une PLi (à l’exception des piles-polymères) mais elle est facilement 
atteignable; ne serait-ce qu’à des endroits ponctuels. Il suffit que la réaction se déclenche à 
un seul point pour amener la température de l’ensemble à 80 °C et ainsi permettre à la réaction 
de se produire. La chaleur dégagée de cette première réaction exothermique initie d’autres 
réactions de l’anode avec l’électrolyte. 10-14 
Par ailleurs, la présence d’un électrolyte inflammable à l’intérieur de la pile n’aide 
pas la situation. En effet, les solvants dans les électrolytes liquides ont des points d’éclairs 
assez bas (dépendamment des mélanges). En présence de la chaleur émise par les réactions 
du côté de l’anode, le milieu électrolytique devient très vulnérable et peut initier une 
combustion partielle. 11, 12, 15-20 Cette condition peut s’aggraver en présence d’oxygène. 
Finalement, au niveau de la cathode, le principal souci lié aux matériaux, utilisés 
jusqu’à présent, est l’aptitude de ces derniers à libérer de l’oxygène de leurs structures 
cristallines. C’est une des raisons pour lesquelles l’oxyde de cobalt lithié (LiCoO2), par 
exemple, n’est pas exploité à sa capacité maximale afin de prévenir ces réactions secondaires. 
21 Dans la majorité des cas, le dégagement d’oxygène s’accompagne d’une décomposition 
exothermique du matériau de cathode. 14, 21-28 Ainsi la température du système s’élève et 
accélère d’autres réactions possibles à l’intérieur de la pile (fonte des séparateurs, 
décomposition du polymère liant, combustion des solvants, etc…). 14, 29, 30 Le dégagement 
d’autres gaz peut aussi avoir lieu. 31 D’autre part, dans un tel système à volume constant, les 
gaz dégagés s’accumulent à l’intérieur et mettent de la pression sur les parois de la pile 
pouvant ainsi occasionner son explosion dans des cas extrêmes. 26, 30, 32 Dans ces conditions 
de pression et de température, les constantes de vitesses de toutes les réactions (notamment 
exothermiques) augmentent et peuvent engendrer un emballement  





cylindrique soumise à une source de chaleur extérieure contrôlée. Les étapes qui mènent à 
l’emballement thermiques sont décrites par une augmentation graduelle (accélération) de la 
vitesse de chauffe sondée au niveau de la pile (en °C/min). Autrement dit, l’accumulation de 
la chaleur dégagée des réactions qui se sont déroulées à l’intérieur de celle-ci. 33 
En cas d’explosion de la pile, la combustion des solvants est complétée à l’air libre et 
génère une quantité de chaleur colossale qui fait augmenter encore plus la température de 
l’ensemble. Cette chaleur peut amener la température, de l’environnement adiabatique d’une 
pile cylindrique, à 1825 °C (voir la Figure 3.2). 3 
 
 
Figure 3.3 : Les étapes d’évolution de la température vers un emballement thermique à 
l’intérieur d’une pile au Li-ion soumise à une source de chaleur externe. 33 
 
En somme, certes l’instabilité thermique purement intrinsèque des PLis relève 
seulement de l’aptitude des cathodes à larguer de l’oxygène de leurs structures et 
l’inflammabilité des solvants dans les électrolytes liquides. Le contact intime entre toutes les 





extrinsèques très fine. En effet, il suffit qu’une des réactions exothermiques ait lieu et génère 
suffisamment de chaleur pour que le reste des réactions se déclenchent en cascade. Dans ce 
contexte, on peut dire que c’est l’anode qui initie la détérioration de la stabilité thermique 
d’une PLi mais c’est la cathode qui contrôle la quantité de chaleur dégagée. 
L’étude de la stabilité thermique intrinsèque des matériaux électroactifs peut être 
réalisée via des calculs théoriques et des simulations. 9, 24, 28, 34-40 Ces derniers permettent de 
prévoir la réactivité des matériaux électroactifs et d’étudier leur compatibilité. Ainsi des 
systèmes optimisés peuvent être envisagés pour les études expérimentales de la stabilité 
thermique. Celle-ci est réalisée à l’aide des techniques de caractérisation thermique 
(calorimétrie différentielle ou adiabatique, analyse gravimétrique, etc…). 11, 12, 15, 18, 20, 27, 41-
44 L’étude de la réactivité de chaque matériau individuellement est importante mais l’étude 
des réactions impliquant plus d’une composante permet de définir la stabilité thermique de 
l’ensemble.  
A ce propos, la calorimétrie adiabatique a été utilisée au cours de cette thèse pour 
l’étude de la stabilité thermique des quelques matériaux de cathodes en présence d’un 
électrolyte conventionnel. Cette technique sera décrite en détail au Chapitre 4. 
 
3.2.2 Origines extrinsèques : 
 
À la différence des origines intrinsèques, les origines extrinsèques de l’instabilité 
thermique des PLis (et/ou BLIs) sont liées à la conception de ces dernières, à leurs conditions 
d’utilisation ainsi que toute autre contrainte extérieure. 
Les contraintes extérieures englobent toutes les conditions d’abus qui peuvent se 
produire de façon non contrôlée au cours de l’utilisation des BLIs. Ces conditions 
ressemblent à celles simulées par les tests de sécurité discutés au début de ce chapitre (abus 





En ce qui a trait à la conception, elle inclut aussi bien l’assemblage des cellules 
électrochimiques unitaires que celui des modules et blocs. D’abord, le choix des composantes 
électroactives (cathode, anode et électrolyte) influence l’instabilité du système. Une pile qui 
contient une cathode avec une grande facilité à libérer de l’oxygène, en plus d’un électrolyte 
ayant un point d’éclair très bas, présente certainement un degré d’instabilité plus élevé.  
D’autre part, la présence d’impuretés (ex. des débris métalliques) peut induire des 
courts-circuits internes dans une pile. Ces derniers engendrent des îlots de chaleur ponctuels 
qui, dans la majorité des cas, s’élargissent pour chauffer l’ensemble de la pile. La Figure 3.4 
illustre ce phénomène dans une pile cylindrique qui a subi un court-circuit contrôlé menant 
un emballement thermique. 3 
 
Figure 3.4 : Simulation de l’évolution de la température à l’intérieur d’une pile Li-ion 
cylindrique soumise à un court-circuit contrôlé. 3 
 
Pour ce qui est des batteries, comme elles contiennent des cellules unitaires, tous les 
problèmes liés à celles-ci s’appliquent donc aussi aux batteries. En plus, le défi est de 





de charge et de décharge SOC (state of charge) et SOD (state of discharge). Idéalement, 
toutes les cellules d’une batterie doivent être synchronisées lors des charges et des décharges. 
Toutefois, il arrive qu’une (ou plus) des cellules soit décalée dans le temps au cours de ce 
processus (voir la Figure 3.5). Il s’en suit qu’au cours de la charge par exemple, cette cellule 
(qu’on va appeler «défectueuse») prend plus de temps à compléter sa charge. Dans le cas des 
assemblages en série, le courant est appliqué aux bornes du bloc en entier. Ceci veut dire que 
toutes les autres cellules (déjà chargées) reçoivent un excès de courant menant ainsi à leur 
surcharge, et ce  pendant que la cellule défectueuse complète sa charge. De la même façon, 
si cette cellule défectueuse est chargée plus vite que les autres, c’est elle qui subit la 
surcharge. Dans les deux cas, une cellule (ou plus) est sujette à un abus électrique qui 
engendre une augmentation de la température du système. 45 Ainsi, et à l’instar des réactions 
en cascades qui se produisent  au niveau des composantes d’une PLi suite à l’augmentation 
de la température, la stabilité thermique de l’ensemble du bloc est mise en péril.  
 
Figure 3.5 : Schéma simplifié d’un montage en série de cellules Li-ion dans une batterie dont 
une cellule est défectueuse avec un SOC plus bas que les autres. 
 
3.3  Solutions pour améliorer la stabilité thermique des BLIs : 
L’amélioration de la stabilité thermique des PLis (et BLIs) peut se faire à différentes 





La Figure 3.6 résume les principales interventions rapportées qui ont été réalisées au niveau 
de chaque composante d’une PLi et une BLI.  
À l’échelle de la batterie, deux approches sont adoptées. La première consiste éviter 
le dégagement de chaleur et la deuxième permet d’évacuer celle-ci lorsqu’elle est produite. 
Dans cette dernière approche, des circuits de refroidissement sont installés dans les BLIs. Ils 
permettent de dissiper la chaleur au besoin. 46, 47 Pour éviter la production de celle-ci à la 
base, des petits dispositifs électroniques peuvent être installés sur chacune des piles. Ces 
dispositifs sont appelés des systèmes de gestion de la batterie BMS (battery management 
system). Ils permettent de contrôler la température, le courant et la tension de la pile et 
intervenir ainsi en cas d’anomalie. 2, 30, 33 Dans une telle situation, le BMS déconnecte la 
cellule défectueuse du reste du bloc. Par ailleurs, l’utilisation des «séparateurs intelligents» 
permet aussi d’éviter des incidents lorsque la température atteint 130 °C. 7 En effet, à cette 
température, les pores de ces séparateurs se ferment bloquant ainsi le passage des ions Li+. 
Par conséquent le fonctionnement de la cellule est arrêté. Finalement, les fusibles électriques 
et/ou thermiques permettent de couper une cellule, qui atteint un courant et/ou une 
température donnés, du reste du bloc. 48, 49 Ces solutions sont effectives mais ajoutent du 
poids à l’ensemble de la batterie ce qui a pour effet la diminution de sa densité d’énergie 







Figure 3.6 : Schéma résumant les niveaux d’intervention dans une pile (ou batterie) pour 
améliorer sa stabilité thermique. 
 
Au niveau de la pile, pour ce qui est des cathodes, la modification de la surface des 
oxydes métalliques lithiés, en créant un écran entre l’électrolyte et ces matériaux, a permis 
de pousser les températures des réaction vers des valeurs plus élevées. Les modifications 
consistent en un revêtement des particules de la cathode par des oxydes ou des polymères. 50-
57 Cependant cette approche ne supprime pas l’aptitude de ces matériaux à libérer de 
l’oxygène. Des matériaux alternatifs aux oxydes métalliques, telles que le phosphate de fer 
lithié, sont fortement recherchés. En ce qui a trait à l’anode, ultimement, le remplacement 
des anodes graphitiques qui nécessitent la formation d’une SEI permettrait d’éviter la 
réaction de sa décomposition à des températures relativement basses. L’oxyde de titane lithié 
Li4Ti5O12 est un exemple d’alternative. Sinon, l’ajout d’additifs qui permettent la 
stabilisation de la SEI est aussi une option. 58 Ces additifs sont ajoutés à l’électrolyte lors de 
l’assemblage de la pile. D’autres types d’additifs électrolytiques peuvent aussi être ajoutés 





ont pour rôle d’inhiber l’inflammabilité des électrolytes aux températures usuelles. 60, 61 Un 
autre type d’additifs permet la protection des cathodes contre la surcharge; ils sont appelés 
des navettes redox (redox shuttle). 62-67 Ces dernières sont des espèces électroactives capables 
de s’oxyder de façon réversible à un potentiel plus haut que celui de la cathode (qu’elles 
protègent) de quelques centaines de millivolts; typiquement 300 à 400 mV. Ainsi, lorsque la 
cathode subit une surcharge au-delà de son potentiel opérationnel, la navette redox s’oxyde 
dès que son potentiel est atteint. De cette façon, la cathode est protégée et l’augmentation de 
la température associée à la surcharge est évitée. La Figure 3.7 souligne l’effet de l’ajout, en 
solution d’une navette redox, dans l’électrolyte, sur la température de la cellule.58  
 
 
Figure 3.7 : Effet de l’ajout d’une navette redox dans l’électrolyte sur la température de la 
pile. 58 
 
Lors d’une surcharge, la navette redox (S) est oxydée à l’interface cathode-
électrolyte. La forme oxydée de la molécule (S•+) diffuse ensuite dans l’électrolyte vers 





effectuer un nouveau cycle. La Figure 3.8 a décrit le principe de fonctionnement d’une 
navette redox dans une pile. De cette façon, lorsque la pile est soumise à une charge prolongée 
au-delà de son potentiel opérationnel (surcharge), la navette redox s’oxyde en maintenant le 
potentiel de la pile constant. La Figure 3.8 b montre un profil typique de cyclage d’une pile 
surchargée en présence et en absence d’une navette redox. 
 
 
Figure 3.8 : (a) Description du principe de fonctionnement d’une navette redox (S) à 
l’intérieur d’une pile 68 et (b) profil typique des courbes de cyclage, avec une surcharge 
contrôlée, d’une pile en présence et en absence de protection à la surcharge. 
 
Plusieurs navettes redox ont été étudiées dans le but de les intégrer dans des  





d’oxydoréduction et de la stabilité chimique et électrochimique ont limité le choix des 
navettes redox à quelques molécules. 66, 70, 73 Le groupe de Dahn et al. était le premier à 
introduire une navette redox opérationnelle dans les PLis. 62 Il s’agit du 2,5-di-tert-butyl-1,4-
diméthoxybenzène (DDB). Le succès de cette molécule a permis sa commercialisation. Cette 
navette redox, avec un potentiel de ~3.9 V, a été conçue pour la cathode LiFePO4. 
Néanmoins, sa solubilité dans les électrolytes conventionnels est limitée à concentration 
maximale de 0.l M, et ce dans un mélange spécifique de carbonates.  
Finalement, pour remédier à l’inflammabilité des solvants dans les électrolytes, les 
liquides ioniques LIs ont été envisagés comme alternatives. Grâce à leur stabilité thermique, 
leur faible volatilité et leur fenêtre électrochimique assez large. Ces liquides ioniques sont 
des candidats potentiels pour remplacer les solvants carbonatés. 75-79 Par contre, comme ils 
sont des sels fondus (sels dont la température de fusion est inférieure à 100 °C à pression 
normale), ces liquides sont très visqueux. En plus, leur conductivité ionique est plus basse 
que celles des électrolytes conventionnels. Des mélanges de liquides ioniques avec ces 
électrolytes ont été rapportés dans la littérature avec une amélioration de la stabilité 
thermique (notamment l’inflammabilité).80, 81 À cet égard, notre laboratoire a été le premier 
à proposer des liquides ioniques fonctionnalisés pour la protection à la surcharge des PLis. 
82-86 
Dans le cadre de cette thèse, un système hybride combinant une navette redox et un 
liquide ionique a été développé. Ils s’agit de liquides ioniques fonctionnalisés qui bénéficient 
des propriétés des liquides ioniques tout en assurant la protection contre la surcharge dans 
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Chapitre 4 : Techniques expérimentales 
 
 
4.1  Diffraction des rayons X : 
 
Dans l’étude des solides cristallins, l’analyse par diffraction des rayons X (DRX) est 
la technique par excellence pour la caractérisation structurale des échantillons. Elle s’avère 
d’une grande pertinence puisque que les longueurs d’onde typiques de ce rayonnement sont 
de l’ordre de grandeur des distances interatomiques dans la matière condensée. Dans le cadre 
de ce travail, c’est la DRX par des poudres (DRXP) polycristallines qui a été utilisée pour 
l’étude des matériaux de cathode. Une description plus complète des aspects de la DRX peut 
être consultée aux références 1 à 4. 1-4 
La diffraction des rayons X par les poudres repose sur l’interaction élastique d’un 
faisceau de rayons X avec certains plans atomiques de l’échantillon. En effet, au contact du 
faisceau avec celui-ci, tous les atomes reçoivent ce rayon incident. Par contre seuls les atomes 
qui répondent au critère de diffraction participent à la réponse. 1 Ce critère de diffraction est 
définit par la loi de Bragg décrite par l’équation 4.1 et illustrée par le schéma simplifié de la 
Figure 4.1. 1 
 
𝒏 𝝀 = 𝟐 𝒅 𝐬𝐢𝐧 𝜽        Éq. 4.1 
 
Où n (l’ordre de diffraction) est un entier naturel supérieur ou égal à 1,  est la longueur 
d’onde du faisceau monochromatique des rayons X, d (ou dhkl) est la distance entre les 
familles de plans réticulaires (hkl) du réseau cristallin et  est l’angle de diffraction (angle 





Idéalement, les poudres polycristallines sont constituées de monocristaux orientés de 
façon aléatoire. Par conséquent, il y aurait forcément un certain nombre de plans atomiques 
qui vérifient cette loi pour un angle d’incidence donné. Selon la distribution des atomes dans 
le réseau, cette interaction « rayon X-matière » peut engendrer des interférences 
constructives et d’autres destructives. 1 Ainsi le diffractogramme résultant regroupe des pics 
des interférences constructives pour différentes valeurs de 2.  
 
 
Figure 4.1 : Illustration du principe de diffraction des rayons X par un réseau cristallin. 1 
 
De façon générale, la position des pics dépend des distances interplanaires (dhkl) du 
réseau cristallin, et donc indirectement, des paramètres de la maille cristalline. Un décalage, 
par rapport aux positions calculées, peut informer sur des défauts cristallins ou la présence 
de substituants. 1 Quant à l’intensité, elle dépend de la nature des atomes et leur distribution 
dans le réseau cristallin. Le degré de cristallinité et la taille des cristallites influencent 





des artefacts de mesure en ce qui a trait à l’intensité. Un porte-échantillon plat peut favoriser 
l’exposition de certains plans cristallins parmi d’autres conduisant ainsi à une orientation 
préférentielle de l’échantillon. De cette manière, certains pics peuvent se retrouver plus 
intenses, que d’autres, sur le diffractogramme expérimental. 
La caractérisation par DRXP permet principalement de déterminer la structures 
cristalline (paramètres de la maille, positions des atomes, groupe d’espace), d’identifier les 
phases présentes dans un échantillon (et donc la pureté d’une phase donnée). Elle peut 
également servir pour estimer de façon approximative l’ordre de grandeur de la taille des 
cristallites L (surtout pour des nanomatériaux). Ceci en utilisant l’équation de Scherrer  (Éq. 
4.2) qui lie la grandeur L à la largeur à mi-hauteur des pics de diffraction () moyennant une 





        Éq. 4. 2 
 
Durant le travail effectué dans cette thèse, la DRXP a été exclusivement utilisée pour 
la vérification de la pureté des échantillons et l’identification des phases formées à différents 
stades de l’étude. Ceci en comparant les diffractogrammes expérimentaux avec ceux 
disponibles dans la base de données ICDD (International center for diffraction data). Les 
diffractogrammes ont aussi servi à l’estimation approximative de la taille des cristallites pour 
certains échantillons. 
Un diffractomètre Bruker D8 Discover  pour poudres a été utilisé pendant cette thèse. 
Il est muni d’un tube de rayons X utilisant la raie k du cuivre (λKCu= 1.54178 Å). Toutes 
les mesures ont été réalisées à température ambiante pour une plage 2 allant de 15 à 80° 






4.2  Mesure de la surface spécifique : 
 
La surface spécifique d’une poudre définit la surface réelle développée par les grains 
qui la constitue. Elle compte la surface externe de l’ensemble des grains ainsi que la surface 
décrite par la porosité interne accessible de ces derniers, s’il y a lieu. Elle mesure donc la 
surface disponible dans l’échantillon par unité de masse et est exprimée en m2/g. Si l’on ne 
tient compte que de la surface externe des grains, la surface spécifique serait inversement 
proportionnelle à leur taille. Par contre, des grains de grandes tailles peuvent avoir des 
structures poreuses très développée et conduire ainsi à une grande surface spécifique. 5 Donc 
pour un même matériau ayant la même structure poreuse, la surface spécifique augment en 
réduisant la taille des particules.  
Une des façons d’estimer la surface spécifique d’un solide est de l’exposer à un gaz 
(adsorbat) capable d’adsorber à sa surface. Moyennant la quantité adsorbée du gaz, et une 
série de calculs, les sites d’adsorption du solide peuvent être estimés permettant ainsi la 
détermination de la surface spécifique. Pour ce faire, des approximations doivent être 
appliquées. Plusieurs modèles permettent cette détermination selon différentes 
approximations. 5-7  
Dans ce travail, le modèle Brunauer-Emmett-Teller (BET) a été utilisé. La méthode 
BET repose sur les isothermes d’adsorptions proposées par BET. 7 Ainsi, un échantillon 
solide, de masse connue, est d’abord chauffé et mis sous vide pour dégager la surface 
disponible. Cette étape permet de désadsorber toute impureté (par ex. l’humidité) qui pourrait 
occuper les sites d’adsorption et ainsi induire une erreur dans la détermination de la surface 
spécifique réelle. Ensuite, l’échantillon est mis en contact avec l’azote à une température 
constante (température de l’azote liquide). Une fois l’équilibre est atteint, et grâce au volume 
de gaz adsorbé, la surface spécifique peut être déterminée. Comme il s’agit, dans ce travail, 
d’une comparaison de la surface spécifique de matériaux similaires avec différentes tailles 





Cette grandeur est d’une utilité importante pour les phénomènes qui ont lieu aux 
interfaces solides-gaz ou solides-liquides. Pour les matériaux d’électrodes des PLis, la 
surface spécifique intervient au niveau des réactions électrochimiques à l’interface 
électrolyte-électrode. Ainsi, comme nous l’avons vu dans le chapitre 2, ce paramètre est très 
important dans la sélection des matériaux d’électrodes puisqu’il peut influencer leurs 
réponses électrochimiques. D’autre part, la surface spécifique est aussi étroitement liée à la 
réactivité de ces systèmes (électrolyte-électrode). Dans le cadre de ce travail, la surface 
spécifique était une variable dans une série d’échantillons sujets à l’analyse thermique. En 
effet, ces échantillons (matériaux d’électrodes) sont conçus pour différentes fins avec des 
surfaces spécifiques différentes. L’objectif de l’étude était d’évaluer l’effet de ces dernières 
sur la stabilité thermique des matériaux d’électrodes. 
Au cours de ce travail, la surface spécifique a été mesurée en utilisant un appareil 
Micromeritics Gemini 2380 ou un Quantachrome Autosorb iQ series. L’étape de séchage des 
échantillons pré-analyse variait selon les échantillons entre 150 et 300 °C pour une durée 
d’une à quatre heures. 
 
4.3  Microscopie électronique à balayage : 
 
La microscopie (ou microscope) électronique à balayage (MEB) permet la 
caractérisation de la surface des échantillons à plusieurs niveaux. En effet, l’interaction d’un 
faisceau d’électrons hautement énergétique avec un volume de la matière proche de la 
surface, génère différents signaux. 8, 9 D’abord, ce faisceau d’électrons est produit dans un 
canon à électrons. Ensuite, il est accéléré sous une grande tension puis focalisé à travers un 
système de lentilles électromagnétiques. 9 Lorsque le faisceau bombarde la surface de 
l’échantillon, il cause l’éjection d’électrons et l’émission de rayonnements 
électromagnétiques. 9 Ces signaux sont riches en informations chimiques et morphologiques. 





échantillons. Parmi ces signaux, les électrons secondaires, de faible énergie, permettent de 
visualiser la disposition de la matière à la surface des échantillons. Quant aux électrons 
rétrodiffusés, de provenance plus profonde et avec une énergie plus importante, ils permettent 
de cartographier le contraste chimique de l’échantillon en surface. On parle donc du mode 
imagerie de la MEB. 9 Ainsi, il est possible d’accéder à la morphologie des échantillons, la 
taille approximative des particules et parfois des défauts cristallins à l’échelle de la 
microstructure. 
Dans ce projet, l’imagerie MEB a été utilisée principalement pour visualiser les 
morphologies des matériaux étudiés ainsi que pour estimer leur taille des particules. Comme 
discuté au chapitre 2, la morphologie des matériaux d’électrodes pour PLis joue un rôle non 
négligeable, parfois important, dans les processus électrochimiques mis en jeux. À l’instar 
de cet effet, la morphologie de ces matériaux s’avère aussi importante pour définir la façon 
dont ils réagissent. Ainsi, l’imagerie MEB a servi à évaluer l’effet de la morphologie des 
matériaux étudiés sur leur réactivité. 
Deux types de microscopes électroniques à balayage ont été utilisés au cours de ce 
travail de thèse. Un microscope Hitachi S-4700 et un JEOL JSM 76 100 TFE- FEG-SEM. 
Les paramètres expérimentaux ont été ajustés selon les échantillons pour l’acquisition des 
images de bonne qualité. 
 
4.4  Diffraction laser : 
 
L’estimation de la taille des particules à partir des diffractogrammes et des images 
MEB donne, de façon localisée, une idée sur la taille des particules. Pour avoir une 
description plus globale de ce paramètre, la diffraction laser permet d’obtenir différentes 
distributions de la taille des grains PSD (particle size distribution). Elle donne une valeur 





(grains de l’échantillon) obéit. En d’autres mots, une valeur de D50 = 1.5 µm veut dire que 
50% des grains de l’échantillon ont une dimension de 1.5 µm. De la même façon, on peut 
définir le D90, et D10. 
10 
Cette technique repose sur la diffusion d’un rayon laser monochromatique par le 
contour de ces grains. En effet, les particules de grande taille diffusent la lumière à des angles 
petits, contrairement aux petits grains. Ainsi, les intensités de la lumière diffusée en fonction 
des angles de diffusion permettent la détermination de la taille des grains. Par la suite, un 
calcul statistique donne la distribution de la taille des particules. Plusieurs approximations 
s’appliquent lors de la mesure selon différents modèles. 10 Les plus importantes concernent 
les grains et l’interaction entre ces derniers avec la lumière laser. Les grains sont supposés 
être sphériques, bidimensionnels et opaques. Quant aux interactions laser-grains, il est admis 
que seule une diffraction par grain est considérée. Autrement dit, une fois le laser interagit 
avec un grain, il directement collecté par le détecteur et ne subit aucune autre une diffraction 
par grain voisin. Une description plus complète des aspects qui gouvernent cette technique 
peut être consultée à la référence 10. 10 
Dans ce travail, comme la taille des particules était un paramètre critique qui définit 
la particularité de certains échantillons, il était judicieux de déterminer la distribution de la 
taille des particules (D50) pour compléter les informations recueillies des images MEB et des 
diffractogrammes. Ce paramètre a été déterminé en utilisant un granulomètre Microtrac S-
3500. 
 
4.5  Voltampérométrie cyclique : 
 
Dans l’étude de nouveaux systèmes électrochimiquement actifs, la voltampérométrie, 
ou simplement voltammétrie, cyclique (VC) est l’un des outils les plus efficaces pour 





électrochimique de ces systèmes, le nombre des réactions d’oxydoréduction mises en jeu 
ainsi que leur réversibilité. Elle peut aussi servir à l’étude qualitative des processus 
électrochimiques qui font intervenir des réactions chimiques ou des phénomènes 
d’interfaces. La voltammétrie cyclique est une technique de mesures électrochimiques à 
potentiel imposé. Elle repose sur le balayage linéaire du potentiel à une vitesse déterminée 
sur une plage de potentiel donnée (voir la Figure 4.2 a). 11 En effet, ce potentiel est appliqué 
à une électrode de travail plongée dans une solution contenant les espèces électrochimiques 
d’intérêt. Suite à cette excitation, ces espèces s’engagent dans des réactions 
d’oxydoréduction, à l’interface électrode-solution, qui génèrent un courant électrique. Le 
courant anodique (noté comme étant positif par convention) est associé aux réactions 
d’oxydation tandis que le courant cathodique (négatif) est généré lors des réactions de 
réduction. Ainsi, la collecte de ces courants permet le traçage d’une courbe courant-potentiel 
caractéristique du système (voir la Figure 4.2 b). Ce protocole peut être répété plusieurs fois 








Figure 4.2 : (a) Représentation de la variation linéaire du potentiel en fonction du temps pour 
une voltamétrie cyclique et (b) courbe courant-potentiel typique résultante d’une VC. 11, 12 
 
La courbe courant-potentiel est constituée de deux vagues; une vague d’oxydation 
(anodique) et une autre de réduction (cathodique). Sur cette courbe, on peut lire un certain 
nombre de paramètres caractéristiques du système étudié (voir la Figure 4.2 b). On distingue, 
les courants des pics, anodique (Ipa) et cathodique (Ipc), leurs potentiels respectifs (Epa et 
Epc) ainsi que le potentiel du début d’oxydation (EOxonset). La forme de la courbe informe sur 
la réversibilité des réactions d’oxydoréduction mises en jeu pour un couple Ox/red donné. 
Un système simple rapide et réversible est caractérisé par des courants de pic égaux (c.à.d. 
Ipa=Ipc). Un tel système se distingue également par un potentiel de demi-vague centré entre 
les deux potentiels des pics 𝐸1/2 =
𝐸𝑝𝑎+𝐸𝑝𝑐
2
 . Il est à noter que la forme de cette courbe peut 
dépendre de la vitesse de balayage (en mV/s) du potentiel dépendamment de la rapidité du 





Dans le cadre de ce travail, pour l’étude de nouvelles navettes redox, la voltammétrie 
cyclique a été utilisée pour déterminer la fenêtre électrochimique des molécules synthétisées. 
Le potentiel de début d’oxydation (EOxonset) a été prélevé des courbes courant-potentiel. Ce 
paramètre est critique pour l’utilisation de ces molécules comme additifs électrolytiques pour 
la protection contre la surcharge d’une cathode. La valeur EOxonset doit être supérieure au 
potentiel de la cathode de quelques centaines de millivolts. Le cyclage en voltammétrie 
cyclique, à différentes vitesses de balayage, a servi à l’évaluation de la réversibilité des 
réactions électrochimiques de ces molécules ainsi que pour tester la stabilité des espèces 
électrochimiques fraichement formées. Le potentiel de demi-vague nous a informés sur la 
réversibilité et la cinétique des processus électrochimiques étudiés. Comme ces molécules 
sont destinées à l’usage dans des Plis sensible à l’air et l’humidité, les expériences ont été 
réalisées en boîte à gants sous atmosphère inerte (argon) dans des cellules électrochimiques 
à trois électrodes. L’électrode de travail (E.T) était une électrode de platine alors que le 
lithium métallique servait de contre électrode (C.E) et d’électrode de référence (E.R). La 
Figure 4.3 montre un schéma simplifié du montage expérimental utilisé. Les mesures ont été 
réalisées à l’aide d’un potentiostat Biologic SP-50 à différentes vitesses de balayage pour des 
concentrations en navettes redox variées. L’électrolyte support consistait en un des deux sels 








Figure 4.3 : Montage expérimental servant à réaliser la voltammétrie cyclique à trois 
électrodes. 
 
4.6 Caractérisation électrochimique en piles boutons : 
Dans le cadre de ce travail, les piles boutons ont été assemblées pour deux objectifs : 
 La délithiation électrochimique des matériaux de cathodes pour l’étude de 
la stabilité thermique de ces derniers.  
 Le cyclage de piles boutons contenant des additifs électrolytiques pour 
leur caractérisation. 
 
4.6.1 Préparation des piles boutons : 
Comme nous l’avons vu dans le chapitre 2, la majorité des matériaux actifs 





électronique. Cette couche permet donc d’assurer la circulation des électrons de l’intérieur 
d’un grain vers sa surface et vice-versa. Pour pouvoir acheminer ces électrons vers un circuit 
extérieur, il est indispensable d’ajouter une matrice conductrice capable de communique avec 
tous les grains et qui est en contact avec un collecteur de courant. Dans la plupart des cas, il 
s’agit du carbone. Pour cette fin, les matériaux actifs d’électrodes sont mélangés, en présence 
d’un solvant, avec du carbone et un polymère liant pour la tenue mécanique de l’ensemble. 
Ceci constitue l’électrode composite. L’électrode se présente ainsi sous forme d’un film 
mince. La formulation du mélange ainsi que la manipulation du film sont en général des 
paramètres à optimiser pour un meilleur fonctionnement de la pile. Il est à noter que cette 
préparation s’applique aussi bien aux cathodes qu’aux anodes sauf quand il s’agit du lithium 
métallique. 
Comme dans notre étude, l’anode utilisée était du lithium métallique, seules les 
cathodes composites ont été préparées. En effet, les matériaux actifs de cathodes (LiFePO4, 
LiMn2O4 et LiMn1.5Ni0.5O4) ont été mélangés au noir d’acétylène et du polyfluorure de 
vinylidène (PFVD) ou PVDF (Polyvinylidene difluoride ), et ce dans une proportion 8 :1 :1. 
Le liant PVDF était préalablement dissout dans le N-methyl-2-pyrrolidone (NMP) à un 
pourcentage massique de 5%. Cette encre est ensuite mélangée pendant trois heures dans un 
système rotatif en trois-dimensions en présence de billes en céramique. À ce stade différentes 
préparations de cathodes ont été utilisées. Pour les cathodes destinées au cyclages en piles, 
l’encre est ensuite étalée sur une feuille d’aluminium revêtue de carbone, et ce à l’aide d’une 
table d’enduction de type «Doctor blade». L’épaisseur de l’encre à l’épandage était fixée à 
25 µm. Cette feuille, appelée «feuille-coating», est séchée dans une étuve à air sec (à T= 85 
°C) pendant une nuit. Une fois sèche, cette feuille est découpée en disques, de 14 mm de 







Figure 4.4 : Description de l’électrode composite utilisée pour l’asemblage d’une pile 
bouton : (a) cas d’une électrode mince destinée au cyclage et (b) cas de pastilles pour la 
délithiation électrochimique. 
 
Par ailleurs, pour faire des études de stabilité thermique sur des cathodes composites 
délithiées, ces électrodes sont délithiées électrochimiquement (chargées) dans des piles. Pour 
cette fin, au lieu d’étaler l’encre (composite), elle est simplement séchée pour obtenir une 
poudre. Cette poudre est ensuite broyée est pressée en pastilles, et ce en utilisant une presse 
hydraulique. L’épaisseur des pastilles étaient fixée à 1 mm (voir la Figure 4.4 b). Cette 
pratique n’est pas courante pour la caractérisation électrochimique des piles boutons. Elle a 
été exclusivement utilisée pour les matériaux destinés à l’analyse thermique. 
Dans les deux cas des électrodes composites cités ci-dessus, l’assemblage des piles 
se fait de la même façon. Il s’agit de piles boutons qui ressemblent à une pile que l’on trouve 
dans une montre mais avec une plus grande taille. Elles ont un diamètre de 20 mm et font 3.2 
mm d’épaisseur; d’où leur appellation «CR2032». Une pile bouton est assemblée en plaçant 
la cathode préparée (mince ou pastille) à l’intérieur d’un boîtier en acier inoxydable. Ensuite, 
l’électrolyte, le séparateur et l’anode sont placés au-dessus de la cathode dans cet ordre. La 
Figure 4.5 schématise les différentes composantes d’une pile bouton et montre leurs 





que le lithium sert à la fois d’électrode de référence et de contre-électrode. Dans notre cas, 
un film en polypropylène servait de séparateur tandis que l’électrolyte consistait en un sel de 
lithium (LiPF6 ou LiTFSI) dissout dans un mélanges de carbonates d’alkyles. Pour éviter tout 
contact avec l’oxygène et l’humidité, l’assemblage des piles a été réalisé en boîte à gants 
sous argon. Pour la même raison, toutes les composantes de la pile doivent être séchées dans 
une étuve sous vide avant leur transfert vers la boîte à gants. Finalement, pour assurer une 
étanchéité de la pile, des cales métalliques (en acier inoxydable) et un joint en plastique sont 
ajoutés avant de fermer la pile.  
 
 
Figure 4.5 : Schéma d’une pile bouton montrant ses composantes. 15 
 
4.6.2 Cyclage galvanostatique : 
À la différence de la voltammétrie cyclique, le cyclage galvanostatique permet 
d’enregistrer des cycles à courant constant. Un courant positif est donc appliqué aux bornes 
de la pile durant la charge tandis qu’un courant négatif est appliqué pendant la décharge. Ces 
deux étapes définissent un cycle complet comme le montre la Figure 4.6 où on peut voir la 
variation du courant et du potentiel dans le temps. Le nombre d’ampères (valeur du courant) 





l’avons défini dans le chapitre 2, un régime rapide utilise des courants importants alors qu’un 
régime lent utilise de faibles courants. Le calcul de ce courant (I, en mA) fait intervenir la 
masse (m, en g) du matériau actif dans l’électrode composite, la capacité théorique (Q, en 
mAh/g) du matériau en question et du temps (t, en heures) que l’on souhaite allouer à la 
charge et/ou à la décharge (I =
𝑄∗𝑚
𝑡
). Des régimes décrits par C/t peuvent donc être appliqués. 
 
 
Figure 4.6 : Profil typique de cyclage d’une pile Li-ion à courant constant. 
 
Le cyclage galvanostatique permet la caractérisation électrochimique des différentes 
composantes de la pile. Dans notre cas, l’électrolyte fonctionnalisé (électrolyte + navette 
redox) était la composante d’intérêt au cœur de la caractérisation électrochimique. L’effet de 
l’introduction de ces additifs sur les performances électrochimiques d’un système connu était 
également évalué. Ce type de cyclage vient compléter la caractérisation de base réalisée par 
la voltammétrie cyclique en solution. D’abord, il était question de tester la compatibilité 





ces additifs ont été conçus pour la protection, contre la surcharge, de la cathode LiFePO4. La 
Figure 4.7 montre un profil typique d’un cycle effectué par une pile forcée à la surcharge 
mettant en évidence le rôle protecteur de la navette redox ajoutée dans l’électrolyte. Le 
nombre de cycle enregistré a permis de définir la stabilité électrochimique des molécules à 
l’intérieur de la pile ainsi que la réversibilité des processus électrochimiques mis en jeu. Les 
capacités de charge et de décharge enregistrées lors du cyclage sont rapportées à la masse du 
matériau actif dans l’électrode composite (LiFePO4 compte pour 80% de la masse de 
l’électrode composite). Ainsi, le rapport entre ces deux grandeurs définit l’efficacité 
coulombique (CE en pourcentage).  
 
 
Figure 4.7 : Profil typique d’un cycle effectué par une pile forcée à la surcharge en présence 
d’une navette redox dans l’électrolyte 
 
Les piles ont été cyclées à une température de 30 °C dans un régime de cyclage  C/10, 





La délithiation électrochimique des cathodes, destinées à l’étude de la stabilité 
thermique, a été réalisée en chargeant les piles boutons (avec les cathodes en pastilles) une 
seule fois à 60 °C dans un régime plus lent de C/20. 
 
4.7 Analyse thermique par calorimétrie adiabatique de réaction : 
4.7.1 Principe : 
La calorimétrie adiabatique de réaction ARC (du nom anglais Accelerating rate 
calorimetry ou Adiabatic reaction calorimetry) est une des techniques d’analyse thermique 
où la chaleur dégagée par un échantillon, soumis à un programme de température, est 
observée. Elle a été conçue et développée pour la première fois par Dow Chemical Company 
en 1979 pour l’évaluation des risques d’explosion des produits chimiques. Actuellement, elle 
est une des techniques utilisées pour l’étude de la stabilité thermique des matériaux dans le 
domaine des BLIs. 16-19  
Les tests sont menés dans un calorimètre avec des conditions adiabatiques ou quasi-
adiabatiques. Ainsi, ces conditions simulent des systèmes réels où la chaleur produite n’est 
pas (ou peu) dissipée. Ce qui est le cas des batteries de grande taille (battery pack) utilisées 
dans des véhicules électriques par exemple. Dans de telles conditions, les réactions 
exothermiques sont les plus critiques pour la sécurité de l’ensemble. Cette technique rend 
possible l’étude de la cinétique de ces réactions ainsi que l’évaluation des quantités de chaleur 
qu’elles dégagent. Elle est mieux appropriée à l’examen des cas d’emballement thermique 
(runaway reaction) où le contrôle de la température d’un milieu réactionnel est perdu. Ce qui 
peut engendrer une explosion brutale des échantillons suite à l’accumulation de chaleur 
dégagée et/ou de gaz produits lors de la réaction. 
Le calorimètre ARC est muni d’éléments chauffants et de thermocouples de types N. 
Ils sont répartis sur trois zones; supérieure, latérale et inférieure, en plus d’un thermocouple 





différents modes d’analyse, selon les programmes de température appliqués, dépendamment 
des paramètres recherchés.  
Le mode HWS (Heat-Wait Search) est l’un des modes les plus utilisés et qui est 
également adopté au cours du travail réalisé dans cette thèse. Il consiste à chauffer le système 
étudié (échantillon + porte-échantillon) à une vitesse de chauffage linéaire en paliers de 
température, et ce sur une plage de température déterminée. Par exemple, on peut choisir une 
vitesse de 5 °C/min avec un saut de 10 °C entre deux paliers de température successifs. Une 
fois un plateau de température est atteint, le calorimètre accorde une période d’équilibre au 
système. Ensuite les thermocouples commencent une étape de recherche/observation. Cette 
étape a pour but la détection d’une variation de température, dans le temps, supérieure à la 
sensibilité fixée par l’opérateur (en °C/min). L’instant où les thermocouples enregistrent cette 
variation marque le début d’une réaction exothermique, à la température Tonset. Cette réaction 
est par la suite traquée par le calorimètre.  Pendant ce processus, il maintient une température 
égale (ou presque) à celle sondée par le thermocouple du porte échantillon pour assurer un 
environnement adiabatique (ou pseudo-adiabatique). Dès que la réaction est terminée, le 
programme de chauffage HWS, qui se présente en forme d’escalier, reprend jusqu’à la 
détection d’une nouvelle réaction ou la fin de la plage de température étudiée (voir la Figure 







Figure 4.8 : Schéma d’un calorimètre adiabatique avec ses principales composantes. 
 
La détection d’une réaction exothermique se fait en comparant la variation de 
température dans le temps avec le seuil de détection. Cette variation de température dans le 
temps décrit la vitesse l’auto-chauffe de l’échantillon SHR (self-heating-rate). Une valeur du 
paramètre SHR nettement supérieure à limite de détection signifie qu’une réaction 
exothermique a commencé. Dans le cas où la valeur du SHR est seulement supérieure à 66% 
du seuil choisi un cycle de recherche/observation est redémarré. Ainsi, deux cas sont 
possibles : 
 La valeur du SHR est inférieure à la limite de détection (<66%) c.-à-d. 
aucun dégagement de chaleur signifcatif n’a eu lieu; le cas échéant, le 
programme HWS continue le chauffage pour le prochain plateau de 
température. 
 Effectivement, la valeur du SHR est bien supérieure à la limite de 








Figure 4.9 : (a) Description du mode d’analyse HWS réalisé par le calorimètre ARC et (b) 
définition graphique des principaux paramètres d’une réaction exothermique étudiée par 
ARC. 
 
Un troisième cas (indésirable) peut se manifester. Il s’agit d’une valeur du SHR 
encore à peine supérieur à 66% du seuil de détection; un autre cycle de recherche reprend 
alors. Ce phénomène risque de se répéter perpétuellement donnant ainsi naissance à des 
plateaux de température allongés. En effet, ceci signifie que la réaction observée à cette 





l’appareil fixée pour cette expérience. Cette dernière doit absolument être modifiée selon 
l’importance de la réaction. 
La valeur SHR découle de la quantité d’énergie thermique (q) dégagée par une 
réaction exothermique qui s’est déroulée sur un intervalle de température T (aussi dit 
montée de température) en degré Kelvin (K). En effet, cette dernière peut être définie comme 
suit : 
 
 𝒒 = 𝑪𝒕𝒐𝒕∆𝑻        Éq. 4. 3 
 
Où Ctot est la chaleur spécifique totale du système en (J/K/g). Dans le cas où ce système est 
composé de n constituants, Ctot est donnée par l’équation 4.4. Où ci est la chaleur spécifique 
et  mi est la masse  du constituant i. 
 
𝑪𝒕𝒐𝒕 = 𝒎𝒕𝒐𝒕 𝒄𝒕𝒐𝒕 = ∑ 𝒎𝒊
𝒏
𝒊 𝒄𝒊     Éq. 4. 4 
 
Ainsi, en isolant la température dans l’équation 4.3 et en la dérivant par rapport au temps, On 







𝒄𝒕𝒐𝒕    𝒎𝒕𝒐𝒕    
𝒅𝒒
𝒅𝒕
     Éq. 4. 5 
 
Dans le cadre de ce travail, les analyses ont été menées dans un calorimètre Columbia 





expériences. Une limite de détections entre 0.02 et 0.03 °C/min était appliquée. Pour ce qui 
de la vitesse de chauffage, elle variait entre de 5 et 10 °C/min tandis que des sauts de 
température de 10 °C (paliers) étaient utilisés. Les montées de température T ont servi à la 
détermination de la chaleur des réactions étudiées tandis que la température de début de 
réaction Tonset et le paramètre SHR étaient prélevés directement sur les graphiques comme le 
montre la Figure 4.9 b. La valeur de Tonset permettait de définir les domaines de stabilité 
thermique des échantillons qui s’étendent entre la température ambiante et Tonset. Le SHR, 
quant à lui,  informait sur l’aspect cinétique des réactions. 
 
4.7.2 Préparation des échantillons : 
Les échantillons destinés à l’analyse ARC consistaient en une quantité (typiquement 
250 mg) du matériau d’électrodes composites (lithiées ou délithiées) seul ou en présence d’un 
électrolyte et/ou solvant (typiquement 100 mg). L’électrolyte utilisé dans toutes ces analyses 
était du LiPF6 à une concentration de 1 M dans un mélange du carbonate 
d’éthylène/carbonate de diéthyle (EC/DEC (1/2 v/v)). Le même solvant (EC/DEC) a été 
utilisé lorsque seul le solvant est ajouté au matériau solide. Il est à noter que toute la 
préparation des échantillons ARC a été réalisée dans une boîte à gants sous argon. Pour ce 
qui des matériaux d’électrodes lithiés, ils sont utilisés juste après le séchage de l’encre 
(décrite dans le paragraphe 4.6.1). Quant aux poudres d’électrodes délithiées, elles sont 
préparées à partir des pastilles chargées en piles boutons. Suite à la charge, les piles sont 
transférées dans la boîte à gants pour les ouvrir soigneusement (sans causer un court-circuit). 
20-22 Les pastilles sont ensuite broyées, rincées au carbonate de diméthyle (DMC) pour 
enlever les traces d’électrolyte et séchées dans la chambre sous vide de la boîte à gants. Une 
fois sèche, la poudre est pesée directement dans un tube en acier inoxydable de type 304 
(porte-échantillon) soudé d’un côté. Le tube mesure 39 mm de longueur et fait 6.35 de 
diamètre avec une paroi de 0.152 mm. 20 Au besoin, l’électrolyte ou le solvant est ajouté au 
porte-échantillon. Ensuite, le tube est soudé de l’autre côté pour le fermer hermétiquement. 





tungstène et le bout du tube, et ce sous un flux de gaz inerte vis-à-vis du tungstène (l’argon 
dans notre cas); d’où l’appellation TIG (tungsten inert gas). L’arc électrique génère une 
grande quantité de chaleur qui cause la fonte du tube permettant sa fermeture. La Figure 4.10 
schématique de façon simplifiée le montage expérimental du soudage. Le tube préalablement 
soudé d’un côté, contenant l’échantillon, est placé entre deux blocs de cuivre. Ces derniers 
servent à absorber l’excès de chaleur. Ensuite le soudage est complété en utilisant l’électrode 
de tungstène. 23 
 
 
Figure 4.10 : Schéma simplifié du montage expérimental du soudage TIG. 
 
Pour tester l’herméticité des tubes soudés, ces derniers sont pesés avant et après un 
court séjour (typiquement deux heures) dans une chambre sous vide. Ensuite les tubes sont 
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5.1  Mise en contexte : 
L’intérêt du matériau (LiFePO4) réside dans capacité spécifique assez élevée en 
comparaison avec les autres matériaux de cathodes. Bien que son potentiel opérationnel 
reste plus pas que ses compétiteurs, il présente l’avantage d’être compatible avec les 
électrolytes conventionnels communément utilisés. Cette compatibilité est reflétée aussi 
bien au niveau électrochimique (potentiel) qu’au niveau chimique (réactivité). En effet, 
LiFePO4 a été classifié dans des études précédentes parmi les cathodes les plus stables vis-
à-vis de ces électrolytes. Cependant, la majorité des études ont été réalisées sur LiFePO4 
issu d’une seule voie synthétique; notamment la voie de l’état solide. Par ailleurs, l’effet 
de la surface spécifique et de la taille des particules, des matériaux de cathodes, sur leur 
stabilité thermique a été également rapporté pour différentes cathodes. Nous nous sommes 
donc intéressés à examiner cet effet pour LiFePO4. Trois échantillons de LiFePO4 préparés 
par trois méthodes différentes font l’objet de cette étude. 
 
5.2  Abstract: 
We report on the thermal stability of lithium iron phosphate (LiFePO4) cathode material as 
investigated by accelerating rate calorimetry (ARC). LiFePO4 (LFP) was prepared using 
three different synthetic methods, namely, solid state (P1), hydrothermal (P2) and molten 
state (P3) and have different particle sizes (in the range of ~100 nm - 3 µm) and different 
surface areas (in the range of ~6 - 14 m2 g-1). The thermal stability was evaluated, prior and 
after charging LiFePO4, in the presence of either carbonate solvents (ethylene carbonate 
(EC): diethyl carbonate (DEC) (1:2 v/v)) or electrolyte (1 M LiPF6 in above solvent). In 
the presence of the electrolyte, LiFePO4 is shown to be stable up to 280 °C or 220 ºC for 
uncharged or charged cathode materials, respectively. The surface area of LiFePO4 is found 
to affect the initial self-heating rate (SHR) of the charged materials reaction with the 





combustion reaction of carbonates solvent initiated by the oxygen released from the 
cathodes; forming Fe2P2O7 at elevated temperatures. 
 
5.3  Introduction: 
Electrically powered Vehicles (EVs) continue to attract an ever increasing interest for the 
replacement of fossil fuel powered cars, contributing thereby to a lowering of greenhouse 
gas emissions from the transportation sector.1 Among viable power sources, Lithium-Ion 
Batteries (LIBs) have been selected as the candidate of choice for powering EVs, mainly 
because of their high energy density,2-5 which is related to the choice of cathode materials. 
Spinel LiMn2O4 and layered LiMO2 (with M= Co, Ni, Mn) oxides constitute two materials 
that have been widely integrated into commercial batteries.6-9 However, in the case of 
LiCoO2, the reversible capacity (which is determined by the amount of Li
+ ions that can be 
inserted/extracted reversibly) is rather limited by the structural stability of the material.10 
Additionally, capacity fading in LiMn2O4 at high temperature is an issue.
11,12 Moreover, 
some of the metal oxide cathode materials have been shown to exhibit an initial thermal 
instability at temperatures as low as 90 ºC.13 The thermal instability of LIBs and its 
associated hazards (fires, and/or explosions) raise the issue of public safety when it comes 
to the daily usage of large LIBs within the transportation sector. To overcome these 
limitations, lithium iron phosphate LiFePO4 (LFP) stands out by the combination of 
desirable properties including environmental friendliness, high capacity, good cyclability 
and excellent reversible capacity.14,15 From the extensive work devoted to LiFePO4, it was 
shown that short diffusion paths are needed to maximize the amount of Li+ being 
exchanged in the charge/discharge process.16 This calls for LiFePO4 materials with 
controllable microstructure and smaller grain size. In fact, depending on the synthesis 
method used, different LiFePO4 particle sizes can be obtained. While solid state reactions 
generally yield LiFePO4 particles in the micrometer range,
17,18 hydrothermal syntheses 
have been shown to grow finer LiFePO4 particles (submicrometer range).





molten state synthetic method for LiFePO4, which has been pioneered by our 
laboratory,21,22 yields large size LiFePO4 ingots. Such ingots can be subsequently subjected 
to grinding to tailor at will the particle size of the active material.  
Recent fire incidents in the field23,24 have urged the need for a better understanding of the 
thermal stability of all LIBs components. For cathode materials, a particular interest is to 
investigate how the particle size of the cathode material can affect its thermal stability. In 
the case of LiCoO2 cathodes, the particle size was reported to affect significantly their 
reactivity at elevated temperatures.25 For LiFePO4, this effect has been studied only by 
Jiang et al. for relatively large particle sizes (in the 3-15 µm range) using accelerating rate 
calorimetry (ARC).26 Only a small sensitivity of LiFePO4 to thermal abuse has been 
observed as the particle size is decreased.  
In this paper, we report a comparative study on the thermal stability of LiFePO4 cathodes 
having a particle size covering a range of ~100 nm to ~3 m. The LiFePO4 samples are 
synthesized by three methods, namely solid-state reaction (P1), hydrothermal (P2) and 
molten state (P3). The synthesized LiFePO4 samples are first delithiated electrochemically 
in coin cells, subsequently, their thermal behavior is studied using ARC under various 
conditions. We focus our investigation on the effect of LiFePO4 surface area on the initial 
self-heating rate (SHR) as well as the effect of LiPF6 salt on the thermal stability of the 
studied systems. 
 
5.4  Experimental: 
Two different commercial carbon-coated LiFePO4 samples were obtained from Phostech 
Lithium Inc.: energy grade (P1) and power grade (P2) LiFePO4. P1 was synthesized via 
solid-state reaction17 while P2 was prepared by hydrothermal method.27 A third carbon-
coated LiFePO4 (P3) was prepared in our laboratory, via a molten state method, according 





received to provide a thermal stability comparison of a well-studied cathode against the 
olivine materials. The particle size distribution (PSD) was performed using a Microtrac S-
3500 (Microtrac Inc.) particle size analyzer. Scanning electron microscopy (SEM) was also 
used to characterize the morphology of LiFePO4 samples. To this end, we have used a 
JEOL scanning electron microscope equipped with a field-emission gun (JEOL JSM 76 
100 TFE- FEG-SEM). The crystalline structure of the olivine materials was characterized 
using either a Bruker D8 Discover equipped with Cu K radiation or a Siemens D500 
diffractometer equipped with cobalt X-ray tube using Co K wavelength. The specific 
surface area was determined using the single point Brunauer-Emmett-Teller (BET) method 
on a Micromeritics Gemini 2380 instrument. Prior to the BET measurements, the samples 
were degassed at 300 °C for one hour. 
Accelerating rate calorimetry (ARC) was used to study the thermal stability of our samples. 
All ARC samples consisted of a mixture made of the active material, binder and conductive 
carbon additive, typical of electrodes found in LIBs. Composite electrodes were tested as 
prepared (lithiated; discharged state) and after electrochemical delithiation in coin cells 
(charged state). To prepare the composite electrode, the active material (LiFePO4) was 
mixed with 10 wt.% of conductive carbon (Timcal EBN1010) and 10 wt.% of 
polyvinylidene difluoride (PVDF) (5 wt.% in n-methyl pyrrolidinone; NMP). An 
additional volume of NMP was added to form a slurry that was mixed for three hours in a 
Turbula mixer. The slurry was then poured in a ceramic bowl and dried for about 48 hours 
at 85 ± 3 °C under dry air to evaporate the NMP. The resulting solid was ground in a mortar 
and passed through a 300 µm mesh sieve. The sieved powder was then pressed into ~1 
mm-thick pellets using about 310 ± 10 mg of the electrode powder. Batteries were 
assembled in an argon-filled glove box (MBraun LABmaster) using standard 2032 coin-
cells hardware (Hohsen), Celgard-2200 separators, electrolyte and lithium foil as both the 
counter and reference electrode. The electrolyte used was 1 M LiPF6 in ethylene carbonate/ 
diethyl carbonate EC/DEC (1:2, v/v) from UBE Industries Ltd.. After assembly, the cells 
were charged at 60 °C on a VMP electrochemical station (Biologic, France) with the EC-





capacity of LiFePO4 i.e.170 mAh g
-1) up to 4 V vs. Li+/Li (for LiFePO4) and 4.2 V vs. 
Li+/Li  (for LiCoO2). A subsequent signature-charge test was performed to stabilize the 
voltage of the cell at the upper voltage and ensure a complete charge. Afterwards, the cells 
were transferred to the glove box and carefully opened to recover the pellets.  
To prepare ARC samples of charged materials, the cathode pellets were ground, rinsed with 
dimethyl carbonate (DMC, from UBE) to remove residual electrolyte and dried under 
vacuum in the antechamber of the glove box without any exposure to ambient air as 
described previously in reference.28 Approximately 250 mg of dry material (charged or 
uncharged) and a known amount of electrolyte or solvent were loaded into stainless steel 
ARC bombs, which were then welded shut using Tungsten Inert Gas (TIG) welding 
following the procedure detailed in reference.29 ARC tests were then performed in the 
calorimeter (Columbia Scientific) by heating the samples at a 5 °C min-1 rate from 50 to 
350 or 400 °C using a 10 °C step, with a 10 min wait period after each heat step and a 5 
min search period. Once an exothermic reaction is detected (self-heating rate (SHR) 
threshold ≥ 0.03 °C min-1), the exothermic reaction is tracked, by maintaining adiabatic 
conditions between the sample and the calorimeter walls, until the end of the exothermic 
event or the set  temperature limit for the experiment is reached. 
 
5.5  Results and discussions: 
Figure 5.1 shows SEM images of the three LiFePO4 materials: P1, P2 and P3. A noticeable 
difference is visible with respect to their shape and size. The primary particle size decreases 
from sample P1 to P2 to P3. In Figure 5.1a, P1 shows large dense particles approximately 
1.5 to 3.5 µm-long with defined facets. These relatively large particles are thought to be a 
result of the extended heat treatment time of the solid state synthetic method, which favors 
large crystals. Unlike the faceted morphology of P1, P2 consists of rounded and finer 
particles of different diameters, which tend to agglomerate into rather porous assemblies 






The particle diameter of our P2 is found to range from 200 to 900 nm. The P3 sample, 
which results from the powderization/size reduction of LiFePO4 ingots prepared in the 
molten state (P3),21 exhibits a finer morphology with  particle diameters between 80 and 
120 nm (Figure 5.1c). The particle size values determined by SEM are in agreement with 
the measured ones using laser diffraction (PSD), shown in Table 1, with a slight difference 
due to the agglomeration of the primary particles leading to an increase in measured particle 
size by laser diffraction. We have measured the surface area of the three carbon-coated 
LiFePO4 samples, using single point BET method, and found it to be 5.8, 9.4  
and 14.1 m2 g-1 for P1, P2 and P3, respectively. For comparison purposes, commercial 
LiCoO2 (LCO) with a surface area of 0.4 m






Figure 5.1: Representative SEM images of LiFePO4 samples prepared from three different 






Figure 5.2a shows the XRD patterns of the three LiFePO4 materials before charge 
(Li1FePO4). It is clearly seen that all of the three samples show the expected profile of 
LiFePO4 in the Pnma space group (JCPDS 01-070-6684). No impurity associated phase 
was detected in the LiFePO4 XRD patterns. Interestingly, one can note a slight broadening 
of the XRD peaks in the case of P3 (red curve), compared to P1 and P2, suggesting a 
smaller crystallite size (which corroborates well with the finer grains seen in the associated 







Figure 5.2: X-ray diffraction patterns of the three carbon-coated LiFePO4 electrodes (P1, 
P2 and P3): (a) before charge and (b) after charging to 4 V vs. Li+/Li. 
The thermal stability was evaluated on both as-synthesized Li1FePO4 and deliathiated 
Li0FePO4 electrode composite materials. To obtain Li0FePO4, Li1FePO4 was 
electrochemically delithiated in coin cells by charging it to 4 V vs. Li+/Li at C/20. At this 
slow C-rate, charge capacities of P1, P2 and P3 were similar (~160 mAh g-1). LiCoO2 was 
charged to 4.2 V vs. Li+/Li under the same conditions to obtain Li0.5CoO2 with a charge 
capacity of 145 mAh g-1. Table 5.1 summarizes the different characteristics of the 





and LiCoO2. The difference in the potential reached by each of the cathodes can be clearly 
seen as well as the delivered capacities from the first charge. 
 
















Solid state 2-4 1.5-3.5 5.8 160 
LiFePO4 
(P2) 
Hydrothermal 0.5-1 0.2-0.9 9.4 160 
LiFePO4 
(P3) 
Molten state 0.2-0.3 0.08-0.1 14.1 160 
LiCoO2  Solid-State n.a n.a 0.4 145 
 
In order to confirm the charged state of LiFePO4, X-ray diffraction was performed on the 
composite electrode powders after charge. Coin cells were opened in an argon-filled 
glovebox where the cathode pellets were recovered, ground, rinsed with DMC and dried 
under vacuum. Figure 5.2b shows the diffraction profiles for the three charged LiFePO4 
(Li0FePO4) samples confirming the full electrochemical delithiation of LiFePO4 in 






Figure 5.3: Charge profiles of half cells assembled using 1 M LiPF6 in EC/DEC 1:2 (v/v): 
Li/ LiFePO4 (blue) charged to 4 V vs. Li
+/Li and Li/ LiCoO2 (red) charged to  
4.2 V vs. Li+/Li. 
 
The ARC profiles of composite electrodes in the presence of 1 M LiPF6 (in EC/DEC 1:2 
v/v) electrolyte before and after charge are shown in Figure 5.4 (a and b, respectively). A 
detailed analysis of the thermal stability of LiCoO2 has been performed elsewhere,
25 but 
overall there is a clear difference between the thermal profiles of LiCoO2 and LiFePO4 
(Figure 5.4a). In the presence of the electrolyte, LiCoO2 begins to decompose 
exothermically near 250 °C, while LiFePO4 decomposes at a minimum temperature  
of 280 °C (for P3) with significantly lower maximum self-heating rates (SHRs) compared 
to LiCoO2. This difference in onset temperature between uncharged LiCoO2 and LiFePO4 
highlights the differences between the thermal stability of the two uncharged cathode 
materials in the electrolyte. A closer look into individual LiFePO4 ARC curves reveals that 
both P1 and P2 start their decomposition at 300 °C, whereas P3 has a relatively lower onset 
temperature of 290 °C. This difference could be due to the effect of the PVDF binder within 
this sample, as PVDF binder has been reported to lower the onset temperature of the 
reaction of LiFePO4 in the ARC.





P2), more PVDF would be accessible for thermal decomposition, within the adiabatic 
environment, thus lowering its onset temperature in the ARC.  
 
 
Figure 5.4: ARC profiles of composite electrodes in the presence of 1 M LiPF6 in EC/DEC 
1:2 (v/v) (a) before and (b) after charge. 
 
Figure 5.4b details the ARC profiles of charged materials in the presence of 1 M LiPF6 (in 





for all charged samples is significantly shifted to lower temperatures (by ~110 ºC) 
compared to uncharged materials, confirming the expected higher reactivity of charged 
systems. When comparing LiCoO2 with LiFePO4, Figure 5.4b shows the significant 
difference between their respective maximum self-heating rates (five times higher for 
LiCoO2) and onset temperature (220 °C vs. 150 ºC), which is in agreement with the 
literature.32 Under these test conditions, LiCoO2 exhibits one continuous exothermic 
thermal decomposition over the temperature range tested, whereas the various LiFePO4 
samples do not have one fully sustainable reaction. For LiFePO4, the first reaction initiates 
near 220 °C, while the other starts near 270 ºC. The low temperature reaction is critical to 
the safety of a battery system and, for LiFePO4, this takes place at a temperature near the 
decomposition of the LiPF6 electrolyte alone (~200 ºC). This first reaction is likely a 
surface reaction, during which the electrolyte decomposes on the surface of the electrode 
material. The apparent onset temperatures of this reaction (see Figure 4b) are different for 
the three LiFePO4 samples. This is mainly due to the method and parameters that control 
the way that the ARC performs its measurement. As mentioned above, the ARC works in 
a heat-wait-search mode where a sample is heated to an initial temperature at a predefined 
rate (5 °C min-1 used here), then it waits for a defined time (10 min) and finally it searches 
(5 min) for an exotherm (i.e. SHR > 0.03 °C min-1). If a reaction does not produce a SHR 
that is above the set detection limit, the ARC repeats the heat-wait-search process until a 
self-heating reaction is detected or the stop temperature of the experiment is reached. For 
self-heating to be detected during the search time, the reaction inside the sample must 
produce enough heat to overcome the heat capacity of the sample to develop a temperature 
rise over the calorimeter’s ambient temperature, as T=qtot/Ctot (where ΔT is the rise in 
temperature, qtot is the total heat of the reaction and Ctot is the total heat capacity of the 
system). In the case of P1, raw data show a SHR of 0.018 ºC min-1 at 220 ºC. As for P2, 
the reaction starts 10 ºC lower with a SHR of 0.029 ºC min-1. Since the initial SHRs of 
these two reactions are below the set detection limit, the samples are then heated to the next 
temperature step, providing a larger SHR for detection at the next temperature step (10°C 





and comparison of all samples. However, this leads to many non-sustainable exothermic 
events. For systems with low reactivity, such as LiFePO4, larger loads or sample holders 
with lower heat capacities would have to be used in order to see a full continuous 
exothermic reaction. 
The initial SHRs for this reaction are 0.018, 0.029 and 0.063 ºC min-1 respectively for P1, 
P2 and P3. This variation follows the variation of the surface areas of LiFePO4 within the 
studied samples. Clearly, higher surface areas lead to higher initial SHR values due to the 
larger contact surface between the electrolyte and the electrode resulting in a faster reaction 
reflected here by a high initial SHR. As the reaction progresses, the differences become 
less important. In fact, P1 shows the highest peak SHR value, but this is due to the buildup 
of heat caused by the delayed detection of the self-heating detailed above. This 
phenomenon has been discussed by MacNeil et al. in the study of LiCoO2.
25 Table 5.2 
summarizes the calculated heats q1, using equation 5.1, of the low temperature reaction 
(corresponding to ΔT1) between LiFePO4 electrode materials and LiPF6. The thermal 
energy released during the reaction, q, is determined by 
 
q=ΔT* Csp,       Eq. 5.1 
 
Where Csp is the heat capacity of the system. C
s
p is determined by, 
Csp= Σ miCpi,       Eq. 5. 2 
 
Where 
Csp (J K-1) = CpLFP (J g-1 K-1) * mLFP (g) + CpEL (J g-1 K-1) * mEL 






In equation 5.3 CpLFP/mLFP is the heat capacity/mass of the charged LiFePO4 electrode, 
CpEL/mel is the heat capacity/mass of the electrolyte and CpSH/mSH is the heat capacity/mass 
of the sample holder. The heat capacity values used were 0.70 J g-1 K-1 for LiFePO4, 1.50 
J g-1 K-1 for the electrolyte and 0.46 J g-1 K-1 for the stainless steel sample holder.28,33 For 
LiCoO2, the same equations are used with a heat capacity of 1 J g
-1 K-1. It is clear that the 
thermal energy released from LiFePO4 based samples remains very small compared to that 
released by LiCoO2. 
 
Table 5.2: Calculated heats of the initial reaction of electrode materials with the electrolyte. 
Sample Cp (J K-1) ΔT (K) q (J g-1) 
P1 0.80 25.8 82.5 
P2 0.80 40.3 127.7 
P3 0.79 15.7 49.5 
LiCoO2 0.89 97.0 329.9 
 
To further investigate the initial surface driven reaction of LiFePO4 with the electrolyte, it 
is relevant to evaluate the effect of electrolyte amount on LiFePO4 reactivity for a given 
surface area. We chose to concentrate on the smallest surface area sample (P1) and vary 
the added amount of the electrolyte in ARC measurements up to 280 ºC (the first reaction). 
Figure 5.5 shows the self-heating of 250 mg of P1 to which either 50, 100 and 200 mg of 
1 M LiPF6 (in EC/DEC 1:2 v/v) was added. The onset temperature of the reaction moved 
towards slightly lower values (from 230 to 220 ºC) when the amount of the added 
electrolyte is increased from 50 to 200 mg. When the electrolyte becomes more dominant 





electrolyte alone (~200 ºC). One can note a significant difference in the SHR between the 
sample with 50 mg of electrolyte (black line in Figure 5.5) and the one with 100 mg (red 
line). However, this trend does not seem to be maintained with respect to the increase in 
weight of electrolyte. In fact, a slight decrease in the SHR is noticeable between the 100 
and 200 mg of LiPF6 samples (red and green line, respectively). This could be due to the 
decomposition of the free LiPF6 in the sample that slows down the SHR of the reaction, 
due to the creation of a polymeric film.25 Interestingly, the decomposition of the electrolyte 
alone occurs at a significantly lower temperature (35 ºC lower) than the 100 mg sample 
containing LiFePO4 (blue and red lines respectively). This suggests that the presence of 
LiFePO4 benefits the safety of the whole system. As the amount of electrolyte added to a 
battery system is closely monitored, it is critical that an optimal amount of electrolyte 
should be used. For safety issues, large amounts of the electrolyte are likely to compromise 
the safety of the whole battery. 
 
Figure 5.5: Effect of the amount of LiPF6 electrolyte on the thermal stability of charged 






In a previous ARC study on metal oxide cathodes, it was shown that the addition of LiPF6 
salt to the carbonate solvent suppressed the thermal decomposition of the cathode 
material.32 To investigate this effect within LiFePO4, we have analyzed charged samples 
alone, in pure solvent (EC/DEC 1:2 v/v) or within the electrolyte (1 M LiPF6 in EC/DEC 
1:2 v/v), at the same ratio. Panels a, b and c of Figure 5.6 correspond respectively to P1, 
P2 and P3 samples. We present in each panel the ARC profiles of the charged material 
alone (black curve), in pure EC/DEC solvent (red curve) and in the presence of electrolyte 
(green curve). For comparison purposes, the ARC signature of the electrolyte alone is 
shown in blue within each panel. It is important to recall that EC/DEC solvent has an 
endothermic reaction around 240 ºC that cannot be seen in the ARC. 26 For both P2 and P3 
(Figure 5.6 b and c, respectively), the behavior is almost identical and the reaction of the 
charged material with the electrolyte occurs at a lower temperatures compared to that of 
LiFePO4 with the pure carbonates solvent. This is in contrast to the phenomenon occurring 
in metal oxide cathodes.28 However, the presence of the salt does reduce considerably the 
peak SHR of the reaction. This is due to the polymeric substance that has been found to 
form when electrolyte is heated to elevated temperature, which deposits on the surface of 
the electrode, hindering the decomposition pathway and thus lowering the observed self-
heating rate.25 Additionally, the maximum SHR value of LiFePO4 with the solvent occurs 
at the same temperature as that of the charged material alone (if not higher), as the 
decomposition of LiFePO4 is required before the solvent reacts. On the other hand, this 
reaction (red curve) seems to take place more easily (i.e. at lower temperature) for P3, as 
the solvent is in contact with more cathode material. In contrast to P3, Figure 5.6a shows a 
different behavior for P1, with a very small exothermic reaction of LiFePO4 with the pure 
solvent at a higher temperature compared to P2 and P3. The low surface area of P1 could 
explain this behavior as a smaller area of contact between the carbonate solvent and the 
cathode material results in less solvent combustion that is triggered by the release of oxygen 







Figure 5.6: Comparison of the ARC profiles of charged LiFePO4 electrodes indicated for 
the three synthetic methods (a) P1, (b) P2, and (c) P3. In each panel, black curve: LiFePO4 
alone (dry), red: LiFePO4 in presence of the EC/DEC solvent only and green: LiFePO4 in 
the presence of 1 M LiPF6 electrolyte in EC/DEC). 
 
In order to identify the resulting products after thermal decomposition of LiFePO4 and 





underwent heat treatment up to 400 ºC. Figure 5.7 shows the XRD patterns of P1, P2 and 
P3 after ARC test of charged materials in the presence of the electrolyte (Figure 5.7a) and 
charged materials alone (Figure 5.7b). Regardless of the surface area of LiFePO4 or ARC 
samples composition, the XRD spectra reveal the full decomposition of FePO4 into 
Fe2P2O7 with oxygen release according to equation 5.4, 
 
2 FePO4 → Fe2P2O7 +1/2 O2.   Eq.5.4 
 
This explains the combustion of the electrolyte components at high temperatures. During 
ARC tests up to 400 ºC of charged LiFePO4, iron (III) in FePO4 is shown to reduce to iron 
(II) forming Fe2P2O7 (equation 4). The reducing conditions, ensured by the presence of 
carbon in the electrode material, electrolyte solvent and the high temperature lead to the 
reduction of Fe3+ and the formation of the more stable ferrous compound (Fe2P2O7). A 
comparable transformation has been reported in previous papers.34,35 This stability depends 
directly on the stability of the oxy-phosphorus anion itself. Iron ion is in its preferable 
octahedral environment, in both FePO4 and Fe2P2O7, with oxidation states that are 
equivalently stable from a fundamental point of view (3d5 for Fe3+ and 3d54s1 for Fe2+, 
respectively in FePO4 and Fe2P2O7). This decomposition of FePO4 does not depend upon 
the initial surface area as it occurs at roughly the same temperature for the three samples 







Figure 5.7: XRD spectra of charged LiFePO4 electrodes after the full thermal reaction in 
ARC (up to 400 ºC) for (a) LiFePO4 in presence of LiPF6 electrolyte, and (b) LiFePO4 
without any electrolyte. 
 
5.6  Conclusions: 
In conclusion, we have performed a systematic study of the thermal stability of three 
LiFePO4 cathode materials prepared via solid-state, hydrothermal and molten-state 
synthesis methods in order to compare their thermal stability. The LiFePO4 samples have 





results demonstrated that LiFePO4 cathodes have, overall, a comparable reactivity 
regardless of synthesis method or surface area and that the thermal stability of the LiFePO4 
cathodes is superior to that of LiCoO2; a commonly used cathode in Lithium-ion batteries. 
Not only are the self-heating rates (SHR) of LiFePO4 cathodes found to be significantly 
lower than those of LiCoO2, but the onset-temperature of thermal degradation of charged 
LiFePO4 was shown to be higher than that of LiCoO2 by ~70 ºC. More interestingly, the 
initial self-heating rate of the surface reaction between LiFePO4 electrodes and the 
electrolyte at low temperature (near 220 ºC), depends significantly on the surface area of 
LiFePO4. A high surface area of LiFePO4 is found to result in a high initial self-heating 
rate of the reaction due to a more efficient contact between the electrode material and the 
electrolyte. Upon reaching higher temperatures (≥ 250 ºC), the LiFePO4 charged cathodes 
were shown to decompose into Fe2P2O7 with oxygen release. The self-heating rate of the 
combustion of the solvent, triggered by this oxygen release, is lowered by the presence of 
the LiPF6 salt. Synthesizing LiFePO4 via different synthetic methods does not affect its 
thermal stability in a drastic way in contrast to that of metal oxide cathodes. This should 
provide battery cell manufacturers increased confidence that all potential LiFePO4 
material, regardless of its source, will have similar thermal characteristics, thus 
concentrating their efforts on LiFePO4 performance and electrode manufacturability. 
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6.1 Mise en contexte : 
La présence du nickel dans LiMn1.5Ni0.5O4 l’a doté d’un potentiel opérationnel élevé 
(~4.7 V qui 600 mV plus haut que le potentiel du matériau original LiMn2O4). Outre les 
avantages structuraux que présente LiMn1.5Ni0.5O4 par rapport à LiMn2O4, le potentiel 
opérationnel élevé de LiMn1.5Ni0.5O4 a été particulièrement considéré comme point fort de 
ce matériau comparé au LiMn2O4.Cette caractéristique rend ce matériau un des plus 
prometteur pour les applications de grande échelle des BLIs. Cependant sa stabilité 
thermique est peu abordée dans la littérature. Nous avons choisi de synthétiser ce matériau 
par la méthode sol-gel afin d’effectuer une étude de sa stabilité thermique dans cet article.  
 
6.2 Abstract: 
The thermal stability of a high-voltage spinel cathode (Li1-xMn1.5Ni0.5O4), synthesized via a 
sol-gel method, was investigated using Accelerating Rate Calorimetry (ARC) and compared 
to that of LiMn2O4. Both cathode materials crystallize in the Fd3̅m space group with nearly 
identical surface areas (~0.65 m2 g-1), but they show different microstructures and 
morphologies that affect their reactivity. In the presence of 1 M LiPF6 in ethylene carbonate 
(EC): diethyl carbonate (DEC) (1:2 v/v) electrolyte, both materials show an exothermic 
surface reaction that is dependent on the cathode morphology, at relatively low temperatures 
(below 200 ºC). The onset temperature of the self-heating reaction for Li1-xMn1.5Ni0.5O4 
sample is found to be as low as 60 ºC (compared to 140 ºC for Li1-xMn2O4), significantly 
affecting the thermal stability of a whole battery containing LiMn1.5Ni0.5O4 as the cathode. 
The decomposition of the spinel material takes place at 195 ºC for Li1-xMn1.5Ni0.5O4 and at 
215 ºC for Li1-xMn2O4, with significantly higher self-heating rates for Li1-xMn1.5Ni0.5O4 than 
for LiMn2O4. Our results show that, above 200 °C, Ni
4+ is reduced to the more stable Ni2+ 
oxidation state and the oxygen released from the cathode during this reaction fuels the 







In the early 1990s, extensive research was performed to develop spinel lithium manganese 
oxide, LiMn2O4, as a practical cathode for use in lithium-ion batteries (LIBs).
1,2 LiMn2O4 
has the advantage of containing a readily available transition metal (Mn), resulting in lower 
cost with only a slightly lower gravimetric capacity compared to LiCoO2.
3,4 Additionally, 
LiMn2O4 is more thermally stable than LiCoO2, 
5,6 which is a key factor for improved safety 
within large lithium-ion cells.  Finally, unlike LiCoO2 with bi-dimensional lithium-ion (Li
+) 
diffusion pathways, the spinel structure offers a three-dimensional Li+ diffusion network, 
allowing a higher cation mobility within the structure.7 All these attractive properties have 
led to the integration of LiMn2O4 cathodes into commercially available batteries for power 
tools, plug-in hybrid and electric vehicles (EVs).8 However, LiMn2O4 suffers from capacity 
fading during cycling or extended storage, especially above 55 ºC.9-14 This capacity fading 
originates from a phase transformation from cubic to tetragonal symmetry due to the Jahn-
Teller distortion of the MnO6 octahedra around 3 V vs. Li
+/Li.15,16 Moreover, the presence 
of water traces in LiPF6 based electrolyte leads to HF formation that accelerates manganese
 
dissolution from the electrode into the electrolyte as a result of the disproportionation 
reaction of Mn3+ (2 Mn3+→ Mn4+ + Mn2+).17,18 Proposed solutions to overcome these 
drawbacks include the use of electrolyte salts without fluorine (such as LiBOB) to prevent 
the formation of HF.19 Other groups20-22 have proposed coating LiMn2O4 particles with 
materials that inhibit the disproportionation reaction or to use metal doping approaches, 
which stabilize the Mn3+ within the LiMn2O4 structure.
23-25 
Since the main issue of using LiMn2O4 as a cathode in LIBs is related to the concentration 
of Mn3+ in the structure, numerous studies have focussed on minimizing it through metal 
substitution, to obtain LiMn2-yXyO4 (with X= Mg, Cr, Co, Cu or Fe).
26,27 However, in some 
cases, although these substitutions improve capacity fading during cycling, they may cause 
the energy density to decrease.27-29 Of particular interest is Ni substitution for Mn in order 
to obtain LiMn1.5Ni0.5O4.
30 This substitution prevents the dissolution of Mn3+ and 
LiMn1.5Ni0.5O4 offers a high charge/discharge voltage plateau at 4.7 V vs. Li





theoretical gravimetric capacity of 147 mAh g-1. This represents a significant increase in 
the cathode’s theoretical energy density (690 Wh kg-1) in comparison to LiMn2O4.
26 The 
high energy density has been at the origin of significant research work aiming at mastering 
the synthesis of pure LiMn1.5Ni0.5O4, as it is difficult to achieve free of nickel oxide 
impurities.30,31 On the other hand, the high energy density provided by LiMn1.5Ni0.5O4 is 
particularly relevant for reducing the number of cells required for high voltage battery 
packs. This will lower the weight and potentially simplify the battery management system. 
However, the safe operation of large cells requires thermally stable LiMn1.5Ni0.5O4 
cathodes. Surprisingly, so far, only few papers have reported on the thermal stability of 
LiMn1.5Ni0.5O4.
32-35 To date, no full systematic study on the thermal stability of 
LiMn1.5Ni0.5O4, under adiabatic conditions, has been reported. 
In this paper, we report on a comparative study of the thermal stability of LiMn1.5Ni0.5O4 
and LiMn2O4 using Accelerating Rate Calorimetry (ARC). The reactivity of both materials 
was investigated in the uncharged and charged states, in the presence or absence of 
electrolyte. The study concludes with a description of the decomposition mechanism for 
Li1-xMn1.5Ni0.5O4 in the presence of the electrolyte at elevated temperatures with the 
identification of the decomposition products. 
 
6.4 Experimental: 
LiMn1.5Ni0.5O4 was synthesized using a sol-gel method based on a synthesis described 
elsewhere, with a slight modification.36,37 First, a stoichiometric mixture of manganese 
acetate tetrahydrate ((CH3COO)2Mn.4H2O from Aldrich), nickel nitrate hexahydrate 
(Ni(NO3)2.6H2O  from Aldrich) and lithium hydroxide monohydrate (LiOH.H2O from 
Anachemia) was dissolved in distilled water. Then a small amount of carbon black was 
added to the mixture with an adjustment of the pH to 9-9.5 using ammonium hydroxide 
(NH4OH). After stirring for 1 h at room temperature, the resulting slurry was heated to 80 





annealed at 600 ºC for 24 hours. The low temperature annealing prevents the formation of 
large particles. It has also been shown to prevent oxygen loss in the spinel structure and yield 
cathode materials with better electrochemical performances.38 For comparison purposes, 
commercial LiMn2O4 prepared via solid-state reaction (from Chemetals) was used. The 
crystalline structure of the materials was characterized using a Bruker D8 Discover X-ray 
diffractometer equipped with Cu K radiation. Their morphology was examined using a 
Hitachi S-4700 scanning electron microscope (SEM). The specific surface area was 
determined using the single point Brunauer-Emmett-Teller (BET) method on a 
Quantachrome Autosorb iQ series instrument. Prior to the BET measurements, the samples 
were degassed at 150 °C for four hours. 
The thermal stability of the cathodes was investigated by performing ARC measurements on 
composite electrodes. Composite electrodes were tested either before charge (uncharged 
state: lithiated Li1Mn1.5Ni0.5O4) or after electrochemical delithiation in coin cells (charged 
state: delithiated Li1-xMn1.5Ni0.5O4). To prepare the composite electrode, the active material 
(LiMn1.5Ni0.5O4 or LiMn2O4) was mixed with 10 wt.% of conductive carbon (Timcal 
EBN1010) and 10 wt.% of polyvinylidene difluoride (PVDF) (5 wt.% in n-methyl 
pyrrolidinone; NMP) to form a soft slurry that was mixed for three hours in a Turbula mixer. 
The slurry was then poured in a ceramic bowl and dried for about 48 hours at 85 ± 3 °C 
under dry air to evaporate the NMP. The resulting solid was ground in a mortar and passed 
through a 300-µm mesh sieve. Cathodes pellets, ~1 mm thick, were pressed using the sieved 
powder. Afterwards, batteries were assembled in an argon-filled glove box (MBraun 
LABmaster) using standard 2032 coin cell hardware (Hohsen), Celgard-2200 separators, 
electrolyte and lithium foil as both the counter and reference electrodes. The electrolyte used 
was 1 M LiPF6 in ethylene carbonate/ diethyl carbonate EC/DEC (1:2, v/v) from UBE 
Industries Ltd. After assembly, the cells were charged on a VMP electrochemical station 
(Biologic, France) using a constant current corresponding to a C/20 charge rate up to 4.2 V 
vs. Li+/Li (for LiMn2O4) or 4.9 V vs. Li
+/Li (for LiMn1.5Ni0.5O4). As the cathode pellets are 
significantly thick, the coin cells were charged at 60 °C to compensate for Li+ diffusion 





voltage of the cell at the upper charge voltage and ensure a complete charge. Afterwards, the 
cells were transferred to an argon filled glove box and carefully opened to recover the pellets. 
To prepare ARC samples, the cathode pellet was ground, rinsed with dimethyl carbonate 
(DMC, from UBE) to remove residual electrolyte and dried under vacuum in the 
antechamber of the glove box without any exposure to ambient air, as described elsewhere.39 
Approximately 250 mg of the dry material (charged or uncharged) and a known amount of 
electrolyte or solvent were loaded into stainless steel ARC tubes, which were then welded 
shut using Tungsten Inert Gas (TIG) welding following the procedure detailed in reference.40 
ARC tests were then performed in the calorimeter (Columbia Scientific) by heating the 
samples at a 5 °C min-1 rate from 50 to 350 or 400 °C using a 10 °C step, with a 10 min wait 
period after each heat step and a 5 min search period. Once an exothermic reaction is detected 
(self-heating rate (SHR) ≥ 0.03 °C min-1), the exothermic reaction is tracked, by maintaining 
adiabatic conditions between the sample and the calorimeter walls, until the end of the 
exothermic event or the set temperature limit for the experiment (350 or 400 °C) is reached. 
 
6.5 Results and discussions: 
Figure 6.1 shows the XRD patterns of both materials under investigation (Li1Mn1.5Ni0.5O4 
and Li1Mn2O4). They both crystallize in the Fd3̅m space group with a disordered spinel-type 
structure, where both Mn and Ni cations are randomly distributed in the octahedral sites.41 
For practical use in LIBs, the disordered structure is preferred over the ordered structure, as 
it offers a higher rate capability.41 The analysis of the XRD pattern for the synthesized 
LiMn1.5Ni0.5O4 material did not reveal the presence of any LixNi1-xO impurity (which would 
normally appear on the left side of the (400) diffraction peak at 2 = 44º). One can notice a 
small peak around 2=19º that cannot be attributed to any of the most common impurities 
for spinel cathode materials. The material under study has previously shown good cycling 
and electrochemical properties 37, thus it is unlikely that this peak in the diffraction profiles 





XRD spectra suggest a difference in crystallite size for each material. In fact, using the 
Scherrer equation for the most intense diffraction peaks, leads to a crystallite size of ~22 and 
55 nm for LiMn1.5Ni0.5O4 and LiMn2O4, respectively.  
 
 
Figure 6.1: X-ray diffraction patterns of as-synthesized LiMn1.5Ni0.5O4 and as-received 
LiMn2O4 samples. 
 
The morphology of both materials was examined through SEM. Figure 6.2 (a and b) shows 
the respective SEM micrographs of LiMn1.5Ni0.5O4 and LiMn2O4. The synthesized 
LiMn1.5Ni0.5O4 material consists of an agglomeration of faceted sub-micron particles with 
sizes ranging from 150 to 620 nm. These LiMn1.5Ni0.5O4 particles assemble into a random, 
porous three-dimensional structure; that is quite typical for the sol-gel synthetic method.42 
In contrast, LiMn2O4 (Figure 6.2b) is found to consist mainly of large (~10-30 µm in size), 
dense agglomerates. However, closer examination of these large agglomerated reveals that 
they consist of smaller nanoparticles (in the 50-300 nm range), as shown in the inset of 





the large agglomerations or to sprout up from the surface of the particles. BET surface area 
measurements gave nearly identical values (0.63 and 0.67 m2 g-1 for LiMn2O4 and 
LiMn1.5Ni0.5O4, respectively), even if their individual morphology is quite different. Thus, 
the finer nanostructures present in LiMn2O4 is responsible for a surface area that is 







Figure 6.2: Scanning electron micrographs of both (a) LiMn1.5Ni0.5O4 and (b) LiMn2O4 
materials. A higher-magnification SEM image of LiMn2O4 is shown in the inset of (b). 
 
To investigate the thermal stability of these samples in the delithiated state, electrode 
powders were charged in coin cells up to 4.2 or 4.9 V vs. Li+/Li for LiMn2O4 and 
LiMn1.5Ni0.5O4, respectively, with the charge profile shown in Figure 6.3. Based on the 
charge profile of LiMn1.5Ni0.5O4, it is clear that LiMn1.5Ni0.5O4 was not fully delithiated 
(leading to Li1-xMn1.5Ni0.5O4), with a charge capacity of 113 mAh g
-1. However, this capacity 
is close to values reported in the literature 37 for similar material preparation and, considering 
the thickness of the cathode pellet used in this work, the value is reasonable. One can still 
note that the nickel based material offers a much larger energy density thanks to the higher 
Ni4+/Ni2+ operating potential. However, a small shoulder around 4.1 V can be seen on the 
charge profile of LiMn1.5Ni0.5O4 (Figure 6.3: red curve). This could be due to the presence 







Figure 6.3 : Charge profiles (C/20) of half cells assembled using 1 M LiPF6 in EC/DEC 1:2 
(v/v): Li/ LiMn2O4 (green) charged to 4.2 V and Li/ LiMn1.5Ni0.5O4 (red) charged to 4.9 V 
at 60°C. 
 
Figure 6.4 shows the ARC thermal behavior of Li1Mn1.5Ni0.5O4 and Li1Mn2O4 composite 
electrodes in the presence of 1 M LiPF6 in EC/DEC (1:2 v/v) electrolyte before charge 
(Figure 6.4a) and after charge (Figure 6.4b). The ARC curves in Figure 4a can be separated 
into two domains; low (50-200 ºC) and high (200-400 ºC) temperature. This separation is 
based on the temperature at which the LiPF6 electrolyte decomposes (~200 ºC, as shown by 
the blue curve in Figure 6.4). In the low temperature domain, the two uncharged materials 
(fully lithiated) show very different behaviors even though the same sample preparations 
were used. Li1Mn1.5Ni0.5O4 has a number of small unsustained exothermic reactions between 
90 and 210 ºC, while LiMn2O4 exhibits one continuous reaction starting at 120 ºC. The 
authors attribute this exothermic reaction to the electrolyte’s decomposition on the 
electrode’s surface since the electrolyte does not withstand temperatures above 210 °C (as 
shown by the blue curve). It is highly likely that the electrode’s surface plays a role of a 





than 200 °C shown by the blue curve). Moreover, the onset temperature and the SHR of this 
reaction changes when there is a change in the morphology of the solid material. Jiang et al. 
and Geder et al. have reported the effect of the surface area on the onset temperature of 
Li0.5CoO2 and LiPF6 reaction using ARC.
44,45 The open nanostructure of Li1Mn1.5Ni0.5O4 
(Figure 6.2a), allows the electrolyte to reach more electrode surface promoting an earlier 
onset temperature with higher (SHRs) compared to the dense Li1Mn2O4 particles. Although 
the onset temperature of the electrolyte decomposition is lower for LiMn1.5Ni0.5O4, the low 
temperature reactions are not sustainable. At high temperatures (> 200 °C), the ARC profiles 
are nearly identical with different SHR values. LiMn2O4 exhibits a higher SHR value (~20 
times higher than LiMn1.5Ni0.5O4 at the same temperature). This could be due to heat buildup 
from the first exothermic reaction (< 200 ºC) that helps to increase the temperature of the 
sample, accelerating the following reaction (at T > 200 °C). Unlike Li1Mn2O4, in the case of 
Li1Mn1.5Ni0.5O4, the low temperature reaction produces only a small amount of heat that 
rapidly dissipates. This prevented the heat buildup within the sample and hinders the SHR 
rise of the high temperature reaction (onset temperature of 210 ºC vs. 250 ºC for Li1Mn2O4 






Figure 6.4: ARC profiles of composite electrodes (LiMn1.5Ni0.5O4 and LiMn2O4) in the 
presence of 1 M LiPF6 in EC/DEC 1:2 (v/v) (a) before and (b) after charging. 
 
Charging the electrodes to high potentials significantly affects their reactivity in comparison 
with the uncharged electrodes. This makes the charged state more critical for safety concerns 
calling for a better understanding of charged electrodes reactions. In Figure 6.4b, both 
reaction profiles adopt a similar shape but occur in vastly different temperature ranges with 





ºC lower than Li1-xMn2O4) with two separate reactions, one initiating at 60 and the other at 
100 ºC, while the reactions in Li1-xMn2O4 occur at 140 and 160 °C. Surprisingly, Li1-xMn2O4 
has a slightly higher initial onset temperature than the uncharged cathode material. This is 
unusual and unexpected since charged cathodes are at a more energetic, therefore unstable, 
state.46 However, the SHR of Li1-x Mn2O4 remains higher than the recorded values for the 
uncharged samples confirming that the charged material is more reactive. 
The onset temperature value of the Li1-xMn1.5Ni0.5O4 surface reaction has dropped to 60 ºC 
(slightly lower than the 70 ºC value reported in the literature using ARC 33) with a more 
pronounced rise in the SHR, reducing drastically its thermal stability in comparison with Li1-
xMn2O4. The SHR of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 increases quickly upon the decomposition of the 
cathode material (190 ºC). The maximum SHR recorded by the ARC for charged Li1-
xMn1.5Ni0.5O4 (Figure 6.4b) was 1285 ºC min
-1 at 271 ºC, whereby the ARC switched to a 
cooling mode since the maximum allowable SHR of the instrument was exceeded. This is 
an indication of a thermal runaway in this sample as, within only three seconds, the SHR 
increased from 162 to 1285 ºC min-1 and during the last recorded minute of the test, the SHR 
jumped from 9 to 1285 ºC min-1. Clearly, charging LiMn1.5Ni0.5O4 makes it more vulnerable 
to thermal abuse. In battery packs, it is possible to record temperatures within the range of 
60 ºC (for example under high rates of charge), especially for cells in the middle of a poorly 
designed battery pack (nearing adiabatic conditions). In such conditions, this could initiate 
a self-heating reaction if LiMn1.5Ni0.5O4 is chosen as the cathode material, leading to a 
potential thermal runaway reaction if sufficient cooling is not present within the pack. Thus, 
when choosing LiMn1.5Ni0.5O4 as a cathode material, a particular attention must be paid by 
battery pack manufacturers to closely monitor and control cell temperature throughout the 
pack, especially for large scale applications.  
In order to identify the products formed during decomposition in the ARC, XRD analyses 
were performed on the recovered powders. Figure 6.5 compares the XRD spectra of Li1-x 
Mn1.5Ni0.5O4 samples before and after ARC testing (dry and in presence of LiPF6 





(i.e. Li1-xMn1.5Ni0.5O4) crystalizes in the Fd3̅m with the peaks shifted to higher values of 2 
as a result of the extraction of lithium ions upon charge. After ARC testing of the dry sample, 
Li1-xMn1.5Ni0.5O4 is found to decompose into different oxides (namely Mn2O3, Ni2O3, Mn3O4 
and Mn0.75Ni0.25O; see Figure 6.5). In the presence of LiPF6 (green curve in Figure 6.5), the 
XRD diffractogram reveals the decomposition of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 into a mixture of 
manganese and nickel oxides, with the release of O2 (that fuels the combustion of the 
electrolyte), following equation 6.1: 
 
 3 Mn1.5Ni0.5O4 + Li(LiPF6) → Li1Mn1.5Ni0.5O4 + NiMn2O4 + MnO2 + O2 Eq. 6 1 
 
 
Figure 6.5: X-ray diffractogram comparisons of a Li1-xMn1.5Ni0.5O4 sample before (purple 
spectrum) and after ARC testing up to 350 ºC under dry conditions (blue spectrum) and in 






Under the ARC test conditions and with the Li+ ions available from the electrolyte, Ni4+ is 
reduced back to Ni2+ leading to the formation of Li1Mn1.5Ni0.5O4 and NiMn2O4 with Mn 
preserving its stable oxidation state (+IV). This is in agreement with results reported in the 
literature for the decomposition of charged LiMn2O4. 
47 The re-lithiation of a charged 
cathode material has been also reported in the case of Li0.5CoO2 under similar conditions. 
39 
A portion of the lithiated LiMn1.5Ni0.5O4 could be attributed to the remaining uncharged 
material in the sample from the charging process. 
To further investigate the decomposition mechanism of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 cathode in the 
presence of the electrolyte, samples of similar composition (250 mg of Li1-xMn1.5Ni0.5O4: 
100 mg of LiPF6 electrolyte) were tested in the ARC over different temperature ranges (i.e. 
50-100, 50-200 and 50-350 ºC). The obtained ARC profiles are shown in Figure 6.6a and 
the corresponding XRD spectra of ARC samples, after testing, are displayed in Figure 6.6b. 
These results confirm that the low temperature reaction (below 100 ºC) is indeed a surface 
reaction that does not involve a change in the structure of LiMn1.5Ni0.5O4. The XRD pattern 
from the ARC sample halted at 200 °C reveals the presence of MnO2. When the temperature 
is raised to 350 ºC, the decomposition of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 continues to take place and leads 
to the formation of both NiMn2O4 and MnO2 oxides according the proposed reaction in 
equation 6.1. When the temperature is raised to 350 ºC, the decomposition of Li1-
xMn1.5Ni0.5O4 continues to take place and leads to the formation of both NiMn2O4 and MnO2 
oxides according the proposed reaction in equation 6.1. Other amorphous or non-well 
crystallized products could also be present within the sample after the ARC experiment but 






Figure 6.6 : (a) ARC profiles of Li1-xMn1.5Ni0.5O4, in the presence of LiPF6 electrolyte, 
stopped at either 100, 200 or 350 ºC (as indicated); (b) the XRD patterns of the Li1-
xMn1.5Ni0.5O4 samples after ARC testing in (a). The XRD pattern of as-charged (before ARC) 






Finally, the effect of the electrolyte components on the decomposition of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 
was investigated. Figure 6.7a shows the ARC profiles of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 cathode alone 
(dry: green curve), in the presence of pure carbonate solvent (EC/DEC 1:2 v/v, blue curve) 
and in electrolyte (1 M LiPF6 in EC/DEC 1:2 v/v, red curve). It is clear that the presence of 
either solvent or electrolyte decreases the thermal stability of Li1-xMn1.5Ni0.5O4. Dry Li1-
xMn1.5Ni0.5O4 decomposes with an onset temperature at ~220 ºC while in the presence of  
pure solvent (blue curve); the onset temperature drops to 150 ºC with a much steeper SHR 
slope, indicating a more vigorous self-heating reaction. The rate of temperature rise for the 
initial reaction is slightly reduced when LiPF6 salt is added to the solvent (red curve), but the 
onset temperature, in the presence of LiPF6, is very low (60 ºC). The lower SHR is a result 
of the polymeric substance that forms upon electrolyte decomposition on the electrode’s 
surface; as reported in the past.48 This film creates a barrier to the heat transfer within the 
sample leading to a slower recorded SHR. This effect is not seen in the case of the sample 
containing the pure solvent. For the dry sample, XRD analysis (Figure 6.5 blue pattern) 
reveals the reduction of both transition metals from (+IV) to (+III) and (+II). Such a 
reduction is favored by the high temperatures and the presence of the high surface area 






Figure 6.7: Comparison of the ARC profiles of (a) Li1-xMn1.5Ni0.5O4 and (b) Li1-xMn2O4 
electrodes. The ARC profiles of both materials are presented in the absence (dry: green) and 
presence of either solvent (blue) or electrolyte (red). 
 
In Figure 6.7b, Li1-xMn2O4 has a different behavior; as the dry Li1-xMn2O4 sample is seen to 
initiate a decomposition reaction at an onset temperature ~50 ºC lower than that of Li1-
xMn1.5Ni0.5O4. Dry Li1-xMn2O4 (electrode sample) has been previously reported to undergo 
a solid state phase transition (-MnO2 to -MnO2) at around 160 ºC. 
49 However, in the case 





the decomposition of the dry material does not begin until 220 °C (Figure 6.7a). For Li1-
xMn2O4, in the presence of a stronger reductive environment (solvent), manganese is 
reduced from (+IV) to (+II) oxidation state (Li1-xMn2O4 to MnO) accompanying the solvent 
combustion near 200 ºC. 49 A similar reduction for Li1-xMn2O4 likely occurs in the presence 
of electrolyte (although the rate may change due to the polymeric species which form and 
slow the recorded SHR). For Li1-xMn1.5Ni0.5O4, the reduction in the presence of electrolyte 
(and the solvent) occurs at a much lower temperature and is focussed on the nickel ion (+IV 
to +II) reduction as proposed in equation 1 and from analysis of the XRD pattern. The large 
decrease in onset temperature for the Li1-xMn1.5Ni0.5O4 samples in the presence of solvent 
and electrolyte are a direct consequence of the reactivity of the high oxidation state of Ni 
(Ni4+). In contrast to Li1-xMn2O4, no evidence of manganese reduction past the +IV oxidation 
state is visible in the XRD patterns after ARC. This is likely prevented by the presence of 
Li+ and hence the re-lithiation of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 where manganese maintains the (+IV) 
oxidation state in a stable (original spinel) structure. 
Additionally, unlike Li1-xMn1.5Ni0.5O4, the decomposition of the dry Li1-xMn2O4 material is 
a complete reaction that takes place over a limited temperature range (ΔT= 180 ºC). This is 
due to the moderate SHR values produced for this reaction (SHR< 10 ºC min-1) compared to 
the extremely high SHR of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 (~1100 °C min
-1). On the other hand, the 
presence of the electrolyte (red profiles in Figure 6.7) leads to a noticeable onset temperature 
reduction for both Li1-xMn2O4 and Li1-xMn1.5Ni0.5O4 (by 30 and 160 ºC, respectively), the 
absolute SHRs of the reactions are quite comparable.  Both materials have a steep 
decomposition initiated at ~220 ºC, which is similar to that observed in the presence of the 
solvent alone (blue curves). This suggests that the solvent combustion (fueled by the oxygen 
release from the structure) is responsible for the accelerated decomposition within the 







We have synthesized LiMn1.5Ni0.5O4 using a sol-gel method to obtain a pure active 
material. The thermal stability of LixMn1.5Ni0.5O4 was studied using accelerating rate 
calorimetry for x=1 and x~0 under different conditions. The thermal stability of LixMn2O4, 
was used for comparison purposes. In the uncharged state (x=1), both materials exhibit a 
low-temperature reaction that correlates with the electrolyte’s decomposition (below 200 
ºC), while a more exothermic reaction takes place at elevated temperatures (above 200 ºC). 
The morphology of the materials was found to affect the reaction pathway for these 
reactions; leading to a low thermal stability with reactions starting at 90 ºC for the more 
porous LiMn1.5Ni0.5O4 material. After charging (x~0), in the presence of the electrolyte, 
the thermal stability of Li1-xMn1.5Ni0.5O4 was drastically reduced (onset temperature for 
self-heating was ~80 °C lower), especially in comparison with Li1-xMn2O4. The self-
heating rate values for the thermal decomposition of LiMn1.5Ni0.5O4 are up to two orders 
of magnitude higher than Li1-xMn2O4. We have found that the main structural change upon 
the thermal decomposition of charged Li1-xMn1.5Ni0.5O4 in the presence of the electrolyte 
takes place at temperatures higher than 200 ºC. This reaction, in the presence of the 
electrolyte, causes the reduction of both the Ni and Mn ions in the charged electrode with 
oxygen release. The results presented here are critical before introducing LiMn1.5Ni0.5O4 in 
commercial batteries, especially in cells and battery packs for large scale applications. A 
large battery, composed of cells using LiMn1.5Ni0.5O4 as a cathode, must have a 
sophisticated thermal management system to ensure temperatures in these systems do not 
reach values that could initiate self-heating reactions (~60°C). This self-heating reaction 
could potentially lead to thermal runaway without proper cell or battery pack cooling. Such 
a sophisticated system may significantly reduce the interest in deploying LiMn1.5Ni0.5O4 
for large scale applications, in spite of its much larger energy density.  Further studies on 
the thermal stability of metal substituted spinel electrodes, LiMn2-yXyO4, would be of 
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7.1 Mise en contexte: 
Cet article présente une étude de la faisabilité de l’utilisation d’une nouvelle classe 
d’additifs électrolytiques pour la protection à la surcharge des PLis. L’incorporation d’une 
navette redox dans un liquide ionique a été réalisée pour la première fois dans cette étude. 
 
7.2 Abstract: 
Electrolytic solutions of lithium-ion batteries can be modified with additives to improve their 
stability and safety. Electroactive molecules can be used as such additives to act as an 
electron (redox) shuttle between the two electrodes to prevent overcharging. The 
electroactive ionic liquid, 1-ferrocenylmethyl-3-methylimidazolium 
bis(trifluoromethanesulfonyl)amide (TFSI), was synthesised and its electrochemical 
properties investigated when diluted with  ethylene carbonate/diethyl carbonate solvent at 
various concentrations. Cyclic voltammetry data were gathered to determine the redox 
potential, diffusion coefficient and heterogeneous rate constants of the electroactive 
imidazolium TFSI ionic liquid in the carbonate solution. The properties of this molecule as 
an additive in lithium batteries electrolyte were studied in standard coin cells with a metallic 
Li anode and a Li4Ti5O12 cathode. 
 
7.3 Introduction: 
The use of lithium-ion batteries in commercial products is ever increasing; they are the 
popular choice in electronic devices, such as laptops and mobile phones as they have 
excellent cycle life and can store more energy per volume than any other portable 
rechargeable battery.1 Li-ion batteries are also seen as the best battery choice for electric 





mixtures of propylene, ethylene, diethyl, and dimethyl carbonates, to name a few, with a 
soluble lithium salt, and various additives to improve cyclability and safety.3 While these 
solvents possess the dielectric constants and viscosities required to dissolve appreciable 
amounts of Li salts and to transport them rapidly, they remain flammable, volatile and subject 
to oxidation at high potentials. One major problem of Li-ion batteries is the difficulty of 
preventing internally the battery from going into an abuse situation. For example, an 
overcharge situation may degrade electrodes and electrolytes leading to excessive heat 
generation and an increase in cell temperature.4 Commonly available electrolytes cannot 
prevent these reactions from occurring upon overcharge, and they will also aggravate the 
outcomes due to their flammability and high volatility. Preventing overcharging therefore 
becomes vital for safe battery operation, especially when an inferior or absent battery 
management system is used. Numerous safety mechanisms can be employed to this end,5 
including the use of thermal fuses,6 self-resetting devices,7 and redox shuttles.8 The use of 
redox shuttles, a dissolved electroactive species added to the electrolyte, represent a chemical 
rather than mechanical or electronic solution to overcharging and is therefore of interest 
because of its simplicity and ease of implementation in actual systems.5, 8, 9 An ideal redox 
shuttle should have an oxidation or reduction potential ~0.3 V above or below the (charge or 
discharge, respectively) potential of the cell.8 Under normal conditions the shuttle has no 
function but if the cell is over-oxidised (or over-reduced), the redox shuttle becomes oxidised 
(or reduced) receiving the excess charge; this new oxidised (or reduced) species then migrates 
to the opposite electrode and regenerates to the redox shuttle to its initial state. This prevents 
the overcharging (or over discharging) of the battery since the excess charge is used to drive 
the redox shuttle and not the overcharge (overdischarge) of the material. 
 
The safety of Li-ion batteries can also be improved by substituting or modifying the 
carbonate electrolytes with ionic liquids.10-12 Ionic liquids, and especially those based on 
imidazolium cations, have been identified by many research groups as a way to circumvent 
the limitations related to the use of volatile solvent electrolytes. The benefits that could arise 





the use of higher voltage cathodes13 and improving the electrolyte thermal stability for 
applications at higher temperatures.13-16 While their use in neat form could be limited because 
of a higher viscosity and lower Li ion conductivity than what is obtained with conventional 
electrolytes, their addition to common carbonates solvents is possible and is becoming 
increasingly interesting to maintain the properties of ILs without decreasing significantly the 
system’s performance. These ILs have tremendous potential to be used as electrolytes in 
various electrochemical systems by modifying their structure to tailor their properties to suit 
specific needs. In this report, we demonstrate the application of this principle to the 
development of functionalised electrolytes that incorporate an electroactive moiety in its 
structure. We have synthesised a methylimidazolium functionalised with ferrocenemethyl 
with the bis(trifluoromethanesulfonyl)amide anion (Fc-MIm TFSI, 1), and for which we 
studied the ionic conductivity, viscosity, and electrochemical behaviour. Such electroactive 
imidazolium ionic liquids could provide an electrolyte for lithium batteries that combines the 
low volatility and high thermal stability of ILs with the overcharging protection of a redox 
shuttle. Derivatives of ferrocene have been studied as redox shuttles before.17, 18. Used in its 
pure form, the Fc-MIm TFSI electroactive IL would contain approximately 2.9 M of redox 
moieties (calculated from density and MW), a significant improvement to redox shuttles 
recently discussed in the literature,19, 20 that are only dissolved in low concentrations (mmol 
L-1) because of their poor solubility. Unfortunately, Fc-MIm TFSI could not be used in its 
pure form due to high viscosity, it can be added as an additive to EC/DEC (1:2 v/v) containing 
a dissolved Li salt without compromising the viscosity and conductivity of the electrolyte. 
Such mixtures of Fc-MIm TFSI and EC/DEC were then incorporated into test batteries based 
on a Li4Ti5O12 cathode to demonstrate their ability to protect the electrode against 
overcharge. This material for the positive electrode is used as a proof for the principle. We 
show that the +3.35 V (vs. Li+/Li) oxidation potential of the Fc-derivatised IL limits it 
efficiency to low potential cathodes, although the development of redox ionic liquids with 








7.4 Experimental section: 
Synthesis: (Dimethylaminomethyl)ferrocene, iodomethane, N,N’-carbonyldiimidazole, 
bis(trifluoromethane)sulfonimide, lithium salt, silver nitrate, sodium hydroxide, magnesium 
sulphate and sodium sulphate were purchased from Aldrich. Methanol, diethyl ether, 
dichloromethane and phosphoric acid were purchased from Fisher, and acetonitrile was 
purchased from EMD. All were used without further purification. 1H and 13C Nuclear 
magnetic resonance spectra were recorded either on a Bruker AMX300 or Avance 500 using 
CDCl3 or deuterated DMSO as the solvent. Electrospray ionisation mass spectrometry were 
performed by the Centre régional de spectroscopie de masse de l’Universtité de Montréal. 
 
Thermogravimetric analysis. Thermogravimetric analysis was performed on a TGA 2950 
TA Instruments, measurements were performed under nitrogen from room temperature to 
600 °C. 
Electrochemical measurements. Cyclic voltammetry measurements were performed in a 
heart-shaped electrochemical cell using a potentiostat from Princeton Applied Research 
(model PARSTAT 2273). The electrodes were platinum, platinum wire and silver wire as the 
working, counter and reference electrodes, respectively. The solutions were degassed with 
nitrogen for 15 minutes prior to measurements. All measurements are referenced against the 






Ionic conductivity: The conductivity of the ionic liquid and its solutions were measured by 
electrochemical impedance spectroscopy using the PARSTAT 2273 and a low-volume Orion 
conductivity cell (model 018012) with two platinised Pt electrodes. σ was calculated from 
the resistance (Rs) determined as the intersection of the curve obtained with the real axis 
(ZRe) of the Nyquist plot obtained by scanning from 1 to 106 Hz around the open circuit 
potential and with a perturbation amplitude of 10.0 mV rms. A thermocouple was placed in 
direct contact with the ionic liquid (or solutions) in the cell to accurately determine its 
temperature (±0.1 °C). 
 
Viscosity: Viscosity was measured with a Cambridge Applied System VL-4100 apparatus 
using pistons with range 0.5 to 10 cP and 10 to 200 cP. All measurements were performed at 
25 °C. 
 
Coin cell tests: Electrochemical evaluation of the redox ionic liquid samples in coin cell 
batteries was performed. Initially the Li4Ti5O12 cathode material (Sud Chemie) was 
combined with 10% of a conductive carbon (Super S Timcal) and 10 wt% polyvinylidene 
difluoride (5 wt% in n-methyl pyrrolidone (NMP)). An extra portion of NMP was added to 
the mixture to form slurry, which was then mixed several hours in a Turbula shaker. The 
slurry was then coated on a piece of carbon-coated Al foil. The electrodes were then dried 
overnight at 80 °C under dry air. The next day, 13 mm diameter disks were punched for cell 
assembly in standard 2032 coin-cell hardware (Hohsen) with a single lithium-metal foil for 
both counter and reference electrodes. Then, the whole electrode set (coin-cell hardware and 
punched-electrode disks) was dried overnight at 70 °C under vacuum. Cells were assembled 
in an argon filled glove box using 1.5M LiTFSI in ethylene carbonate/diethyl carbonate (1:2 
v/v) electrolyte (UBE). For the redox ionic liquid, a known portion of the samples was added 
to the 1.5M LiTFSI electrolyte. Electrochemical evaluations were performed with an Arbin 
battery tester. The cells were cycled at constant current at 30 °C from 4 V to 1.2 V for 






7.5 Results and discussions: 
Synthesis: The synthesis of Ferrocenyl(methyl)imidazolium 
bis(trifluoromethanesulfonyl)amide (Fc-MIm TFSI: 1) (Scheme 7.1) is based on published 
procedures.21-23 The original synthetic procedure of Bildstein et al. included the 
ferrocenemethylation of imidazole which we found to be average in yield and difficult to 
scale up.  In place of this reaction, two reactions with a greater overall yield were conducted. 
The first reaction was an SN2 displacement of the trimethylamine iodide (3) with a primary 
alcohol to give ferrocenemethanol (4). This reaction was achieved by refluxing 
(ferrocenylmethyl).trimethyl ammonium iodide in sodium hydroxide solution.24 The second 
step of the modified procedure was the reaction of 4 with N,N’-carbonyldiimidazole to give 
the desired (ferrocenylmethyl) imidazole (5).25 Quaternisation of 5 with iodomethane to form 
6 was refluxed in acetonitrile for 24 h to improve yields. Conversion of the iodide salt 6 to 
the final product 1 was possible but the work-up with water to remove all traces of iodide 
from the ionic liquid gave a product in low yield and hence an extra step was introduced. 
Ferrocenyl(methyl)imidazolium iodide 6 was reacted with silver nitrate in acetonitrile, the 
resulting silver iodide precipitate was filtered off and the new nitrate salt 7 was collected 
under reduced pressure. The metathesis reaction of 7 with an aqueous solution of lithium 
bis(trifluromethanesulfonyl)amide gave 1. The redox ionic liquid presents a melting point of 
47 °C26, but remained in the liquid phase at room temperature in a supercooled state which 
is commonly found in ionic liquids.27 The thermal stability of the redox ionic liquid (1) in its 
pure form was evaluated by TGA. The analysis (see Fig. S10) showed a decomposition onset 
at 207°C which is more than 200°C lower than the value reported for 1-butyl-3-
methylimidazolium-TFSI.28 The decomposition of the ferrocenyl(methyl)imidazolium at 
lower temperature is likely to occur because of the electron withdrawing effect of the 






Scheme 7.1 : Synthetic pathways of Fc-MIm TFSI 1 
 
Electrochemical Characterisation: Figure 7.1 shows the cyclic voltammogram of a 50% 
solution of 1 dissolved in an electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene carbonate / diethyl 
carbonate (EC/DEC) at both 100 and 10 mV s-1 scan rates. The voltammogram shows the 
reversible nature of the pendant ferrocenyl redox group in the ionic liquid with an E1/2
ox = 
+0.18 V vs. Fc+/Fc at 100 mV s-1 and E1/2
ox = +0.11 V vs. Fc+/Fc at 10 mV s-1, these values 
are comparable to that of other publications,29, 30 and to other ferrocene based ionic liquids.31, 
32 Figure 7.1 also shows the potential of the redox process with reference to lithium, E1/2
ox = 
+3.39 V vs. Li+/Li at 100 mV s-1 and E1/2
ox = +3.32 V vs. Li+/Li at 10 mV s-1   The 
voltammogram also shows that due to the high concentration of the ionic liquid, the peak 
separation (∆Epa-pc = 1.21, and 0.82 V at 100, and 10 mV s
-1, respectively), indicates that the 
viscous nature of the solution influences the electrode kinetics. To explore the effect of the 
lithium salt on the oxidation potential of the solution, cyclic voltammogram measurements 
were also performed in a 50% solution without LiTFSI (see Table 1 and SI), in this case the 





V) but the reverse back to the neutral ferrocene group is higher in potential (-0.44, and -0.13 
V, for solutions with and without LiTFSI, respectively). As seen in the viscosity 
measurements, the lithium salt increases the viscosity of the solution and therefore the energy 
required to return an electron back to the neutral species. As a consequence, the E1/2
ox for the 
50% solution without LiTFSI is higher  
(E1/2
ox = +0.18, and +0.46 V, for solutions with and without LiTFSI, respectively). 
 
Figure 7.1 : Cyclic voltammogram of 50% solution of 1 in 1.5 M LiTFSI in EC/DEC (1:2 
v/v). 
 
To examine the effect of the percentage of ionic liquid in solution has on the electrochemical 
properties, 10%, 1% and 0.34% (which corresponds to 1 x 10-2 mol L-1, comparable to 
dissolved redox shuttles found in the literature) solutions were prepared and analysed. By 





decreases greatly (∆Epa-pc = 0.40, and 0.21 V at 100, and 10 mV s
-1, respectively). This effect 
is again seen in reducing the concentration further to a 1% solution with ∆Ep values of 0.17, 
and 0.13 V for 100, and 10 mV s-1, respectively. 
Note that the difference in ∆Ep values between the two scan rates also decreases with lower 
concentrations. Interestingly, the 0.34% solution actually has a higher oxidation half wave 
than all the solutions and is of lowest concentration of ionic liquid in solution. At this 
concentration, the oxidation waves are almost identical at either scan rate. 
The onset of oxidation limit is measured at the start of a new irreversible wave and is the last 
stable point in the electrochemical window and as expected this value decreases as the 
concentration of ionic liquid in solution decreases. The exception to this is the 50% solution 
that contains no LiTFSI, without the supporting electrolyte the resistance of the solution is 
much greater and therefore expectedly reaches the end of its potential window at a lower 
voltage. In the reduction analysis of the solutions, a quasi-reversible peak is evident in all 
cases except that of the solution without the lithium salt. It is likely therefore that this is 
reduction is from lithium, perhaps a reaction with moisture or oxygen in the solution. 
However, these values are not constant on each solution or follow a pattern. The reduction 
limit, measured as the onset of an irreversible wave after the quasi-reversible wave follows 
the opposite pattern to the oxidation limit in that it increases to a more negative potential with 






Table 7.1 : Cyclic voltammetry data of ionic liquid solutions. 




/ mol L-1 
E1/2ox 
(100 mV s-1) 
/ V 
E1/2ox 


































The diffusion coefficient and heterogeneous rate transfer constant was calculated for the 
redox-active ionic liquid using the 1 x 10-2 mol L-1 solution. A series of CVs at varying scan 
rates (from 0.025 to 50 V s-1) with iR compensation were performed. The diffusion 
coefficient, an important parameter for redox shuttles as it is a factor in the determination of 
the maximum current that the redox shuttle can carry,33 was calculated for both the reduced 
(DR) and oxidised (DO) forms of the redox shuttle from the gradient of peak current (ip) 






 𝒊𝒑  =  𝟎. 𝟒𝟒𝟔𝟑𝒏𝑭𝑨𝑪(𝒏𝑭 𝑹𝑻⁄ )
𝟏 𝟐⁄ 𝒗𝟏 𝟐⁄ 𝑫𝟏 𝟐⁄     (1) 
 
where n is the number of electrons, in this case one, F is the Faraday constant, A is the 
electrode area, C is the concentration, R is the gas constant, T is the temperature, v is the scan 
rate and D is the diffusion coefficient. The diffusion coefficients calculated were 6.57 x 10-7 
and 6.16 x 10-7 cm2 s-1, for the reduced and the oxidised forms, respectively. Although the 
diffusion coefficient is not as high as other redox shuttles used for Li-ion battery safety, the 
greater concentration of our redox shuttle that can be dissolved in solution compensates for 
this. The ratio of DO/DR is 0.93; this value is close to 1 and shows that the diffusion 
expectedly follows Arrhenius-type behaviour. To the best of our knowledge, the diffusion 
coefficient of this redox-active ionic liquid has never been measured in a carbonate solvent 
mixture with LiTFSI as the electrolyte salt thus making comparisons difficult. However, it 
has been measured in imidazolium based ionic liquids,35 and acetonitrile,30 and our value is 
in between both of those measurements. Given the difference in viscosities of the three 
solutions, our calculated value can be expected. Our solution has a viscosity of 4.69 x 10-3 
Pa·s which is between the reported values of acetonitrile (η = 3.4 x 10-4 Pa·s) and EMI-TFSI 







Figure 7.2 : Plot of peak current versus square root of scan rate for the anodic (circle) and 
cathodic (square) currents. 
 
The heterogeneous rate transfer constant (ks) was determined using peak-to-peak separation 
(∆p) using Nicholson’s method,
36 which relates ∆p with a kinetic parameter ψ, which in turn 
allows the heterogeneous rate transfer to be calculated from the following equation: 
 







        (2) 
 
where γ = (DO / DR)
1/2 and α = 0.5. The value of α is nearly independent for reversible 
reactions. At low scan rates, the peak separations are small. At these values, the electron 





V s-1 and higher, the peak separation was used to calculate ks from equation 2. The average 
ks calculated for five scan rates is 0.013 cm s
-1. In comparison the work by the group of 
Randriamahzaka,29 who calculated ks for the same redox-active ionic liquid in both 
acetonitrile and in the ionic liquid ethylmethylimidazolium 
bis(trifluoromethylsulfonyl)amide EMI-TFSI). The heterogeneous rate constant calculated is 
higher for the organic solvent (0.5 cm s-1) than for the ionic liquid (0.005 cm s-1) with the 
difference between these two values attributed to a change in mechanism, for the more 
viscous ionic liquid electron transfer is effected by ion pairing as described by Marcus.37 Like 
the diffusion coefficient values calculated, our value for the heterogeneous rate transfer 
constant in ethylene carbonate / diethyl carbonate (1:2) with 1.5M LiTFSI is in between the 
reported values, the difference again can be attributed to the viscosity of the solution as there 
is a linear relationship between η and ks.
38 
 
Ionic Conductivity and Viscosity: The ionic conductivity of the pure and solutions of the 
ionic liquid were measured along with the conductivity of an EC/DEC (1:2) with 1.5 M 
LiTFSI as a blank to investigate the effect the inclusion of the redox shuttle has. The specific 
conductivity (σ) was calculated from the resistance of the solution (Rs) using equation 3, 
where K is the cell constant. Rs was calculated from the intersection of the curve on the real 
axis (Zre) of the Nyquist plots using electrochemical impedance spectroscopy. 
 
 𝝈 =  𝑲 𝑹𝑺⁄          (3) 
 
Measurements were acquired from 106 to 101 Hz around an open circuit potential with 
perturbation amplitude of 10.0 mV rms from 25 to 75 °C. The activation energy for 
conductivity (Eaσ) for each solution was calculated from equation 4, where the formula in 
parenthesis is the slope obtained from the Arrhenius plots shown in Figure 7.3, and all data 
are summarised in Table 7.2 The pure ionic liquid presents a non-linear function of the 






  𝐸𝑎  =  (
𝑙𝑜𝑔 𝜎
1/𝑇
) . −𝑅 𝑙𝑜𝑔 𝑒⁄       (4) 
 
Table 7.2 : Summary of Ionic conductivity and viscosity data of ionic liquid and blank 
solutions 
 σ at 25°C 
/ mS cm-1 
σ at 75°C  
/ mS cm-1 
Eaσ  
/ kJ mol-1 
η at 25°C 
/ cP 
EC / DEC + 
LiTFSI 
6.02 13.18 13.6 4.52 
100% 0.10 2.17 53.1 - 
50% (no LiTFSI) 4.03 12.17 18.1 11.57 
50% + LiTFSI 1.46 6.47 25.8 86.59 
10% + LiTFSI 5.48 13.00 14.7 7.07 
1% + LiTFSI 6.18 12.97 13.8 6.40 
0.34% + LiTFSI 6.22 13.86 19.1 4.69 
 
As expected for a system following Stokes-Einstein behaviour, the viscosity of a liquid 
greatly influences conductivity, the lowest recorded value is expectedly the neat 100% 
solution of the ionic liquid with values of 0.10 and 2.17 mS cm-1 at 25 and 75 °C, respectively. 
The addition of the large ferrocene group reduces the conductivity 100 fold compared to the 





has a conductivity of 6.02 and 13.18 mS cm-1 at 25 and 75 °C, respectively. A 50% solution 
in EC/DEC (1:2) has a conductivity at 25°C of  
4.03 mS cm-1, at 75°C the conductivity measured (12.17 mS cm-1) is almost as high as the 
blank solution. Expectedly, the addition of the lithium salt to the 50% solution produces a 
much more viscous solution through the association of Li+ with multiple TFSI anions,40 
resulting in a diminished conductivity, over 60% loss at 25°C and 45% loss at 75°C compared 
to the solution without the salt. The cyclic voltammograms were consistent with the 
observations made on the viscosity and conductivity (Supporting information). The peak 
splitting was found to increase at higher proportions of ionic liquid in the mixture due to a 
larger resistance. At lower concentrations, the conductivity of EC/DEC + LiTFSI solution 
can be kept as high as the blank up to 10% of ionic liquid in the solution, thus warrants further 
study as an electrolyte for Li-ion batteries. Although the conductivity of the solution with 
more redox shuttle is lower than the blank, it is still within the same order of magnitude and 
therefore more concentrated solutions could also be beneficial for over-charge protection. 
Above 10%, the interaction between the lithium salt and the ionic liquid occurs to a greater 







Figure 7.3 : Arrhenius plot for the solutions of 1 in varying amounts of EC/DEC (1:2) with 
and without LiTFSI. Inset shows the VTF fitting for the ionic liquid in the pure form. 
Measurements were done at an interval of 5 °C from 25 to 75 °C. The R2 obtained from the 
fittings range from 0.9878 to 0.9988. 
 
The activation energy of the conductivity of these solutions follows similar trend as seen for 
the differences in conductivity. The 100% ionic liquid measurement requires the greatest 
activation energy for conductivity (53.1 kJ mol-1); the 50% solution in EC/DEC is a third of 
this value (18.1 kJ mol-1), while the addition of the lithium salt as discussed above increases 
the viscosity and therefore the energy required is greater with an Eaσ of  
25.8 kJ mol-1. As the use of ionic liquid as an additive to the electrolyte produces a less 
viscous solution, the energy required is lowered (10% (14.7 kJmol-1) and 1%  





energy of 13.6 kJ mol-1. The anomaly in this series of measurements is the 0.34% solution 
which produces an Eaσ for conductivity from the Arrhenius plot  
of 19.1 kJ mol-1. This discrepancy is unusual as generally there is a strong correlation between 
ionic conductivity and activation energy: typically, it is found that higher conductivity is 
associated with lower activation energies,41 and the 0.34%  solution has the highest recorded 
conductivities at 25°C and 75°C. 
 
Evaluation in lithium cells: The Fc-MIm TFSI - EC/DEC mixture with 10% ionic liquid 
was selected for the coin cell tests. The solution at this particular ratio presents the highest 
concentration of ionic liquid with an ionic conductivity and viscosity reasonably close to that 
obtained for the EC/DEC electrolyte with 1.5 M LiTFSI. With an onset potential of oxidation 
of ca. 3.4 V vs Li+/Li, the Fc-MIm TFSI does not meet the requirements to be a suitable redox 
shuttle for high potential cathodes or even LiFePO4.
19, 20, 42 We therefore decided to test the 
oxidation of this electroactive ionic liquidusing Li4Ti5O12 as a low potential cathode for proof 
of concept. Figure 7.4 shows the charge/discharge cycles, starting with a full charge, followed 
by a 100% overcharge for a Li/Li4Ti5O12 coin cell at a C/10 rate, using the unmodified 
electrolyte in (a) and the electrolyte containing 10% of Fc-MIm TFSI in (b). The 
overcharging situation appears very clearly for the cell without redox shuttle added (Figure 
7.4a) where the voltage increases sharply up to the 4 V cut-off after the charging plateau at 
1.6 V of the Li4Ti5O12 material. Adding the redox ionic liquid in the electrolyte prevents 
reaching the cut-off voltage of 4V. Rather, a plateau is observed at ~3.36 V, corresponding 
to the onset potential for the oxidation of the ferrocene moiety on the ionic liquid. This 
plateau was stable for the full duration of the first 10-hour overcharging cycle, but upon 
further cycling there is a clear drifting to higher voltage in the following cycles. The increase 
in voltage during these overcharging periods suggests that the redox shuttle becomes less 
available for oxidation over time. Such instability was not observed for ferrocene redox 
shuttle17, 18, and could be ascribed to the slower heterogeneous electron exchange rate of the 






Figure 7.4 : Charge/discharge curves (C/10) for Li/Li4Ti5O12 cells using EC/DEC (1.5 M 
LiTFSI) electrolyte, (a) pure and (b) modified with 10% Fc-MImTFSI. The parameters were 
set to a full charge followed by a 100% overcharge and a cut-off at 4V. 
 
Figure 7.5 shows the specific capacity curves for the same experiments to further detail the 
effect of the addition of Fc-MIm on the charge storage. The curves obtained with the 
unmodified electrolyte (solid line) shows reversibility and a maximum specific capacity of 
163 mAh/g, before reaching the overcharging point. When the Fc-MIm is added, a 6% loss 
in capacity is observed after the first cycle, but tends to stabilize as the third cycle coincides 
with the second. While these results show the possibility of using an electroactive ionic liquid 
to prevent Li-ion battery cathode from overcharging, improving the stability and modifying 
the ionic liquid with redox moieties with higher oxidation potential will be required to apply 
these electrolytes in current battery systems. We are currently studying new moieties that 







Figure 7.5: Capacity curves (C/10) for Li/Li4Ti5O12 cells using EC/DEC (1.5 M LiTFSI) 
electrolyte either pure (solid line) or modified with 10% Fc-MImTFSI (broken lines). The 
parameters were set to a full charge followed by a 100% overcharge and a cut-off at 4V. 
 
7.6 Conclusions: 
The electrochemical properties of mixtures of the redox ionic liquid 1-ferrocenyl(methyl)-3-
methylimidazolium TFSI with carbonate solvents were studied to evaluate their use as 
electrolytes in lithium-ion batteries, and the use of redox IL is reported for the first time as a 
redox shuttle. Having a redox shuttle that is an ionic liquid allows a much higher 
concentration of redox moieties in the electrolyte compared to a dissolving a redox salt as 
presented previously in the literature. This increased concentration is due to the miscibility 





Higher concentrations of redox species within the electrolyte lead to the capability of 
shuttling more electrons through the overcharge condition and thus a RIL could be used to 
improve overcharge protection, especially at high rates of charge.  This may lead to the 
introduction of devices capable to recharge their lithium-ion batteries at faster rates leading 
to consumers waiting less time for their portable equipment to recharge. Cyclic voltammetry 
results show that the viscous nature of the solution influences the electrode kinetics with the 
oxidation potential of the pendant ferrocenyl group changing depending on the concentration. 
The diffusion coefficient and heterogeneous rate transfer constant for this redox ionic liquid 
have been calculated for the first time in carbonate solvents and these values are in between 
those of acetonitrile and EMI-TFSI were the difference can be attributed to the different 
viscosities of each solvent. With viscosities of a few hundreds cP and conductivities well 
below the mS cm-1, an application of the electroactive ionic liquid described here in its neat 
form appears unlikely. However, when mixed with typical carbonate solvent, conductivity 
and viscosity values compatible with a use as electrolyte. Developing electroactive ionic 
liquids with lower viscosities and higher oxidation potential by substitution of the redox 
group will open new possibilities for their use in the pure form as electrolytes in energy 
storage devices. 
7.7 Experimental: 
Trimethylferrocenyl(methyl)ammonium iodide 3: 
8.00 g (32.91 mmol) of 2 was dissolved in 2 cm3 of methanol, 2.05 ml (32.91 mmol) of 
iodomethane was added dropwise to the solution. The mixture was heated to 75°C for 15 
minutes. The resulting crude precipitate was filtered off and washed with portions of ether 
until the ether portions were colourless. Yield: 11.15 g (28.96 mmol, 88%). Orange powder. 








11.15 g (28.96 mmol) of 3 was dissolved in 120 cm3 1M NaOH solution and refluxed for 3 
h. The resulting mass was cooled and extracted with five 100 ml portions of ether. The 
combined organic layers were washed with five portions of H2O, dried with MgSO4 and 
evaporated to dryness on a rotary evaporator. Yield: 4.94g (22.88 mmol, 79%). Orange 
crystals. 1H-NMR (DMSO-d6, δ, ppm): 4.09 (t, J = 1.7 Hz, 2H, Cpsubst); 4.13 (m, 5H, 
Cpunsubst); 4.18 (t, J = 1.7 Hz, 2H, Cpsubst); 4.21 (s, 1H, 2H, CH2); 4.71 (t, J = 5.6 Hz, 1H, 
OH).   
 
Ferrocenyl(methyl)imidazole 5: 
4.94 g (22.88 mmol) of 4 and 3.71 g (22.88 mmol) of 1,1’-carbonydiimidazole were dissolved 
in CH2Cl2 and refluxed for 3 hours. The resulting mass was cooled; 50 ml of ether was added 
and extracted with 20% phosphoric acid solution (4 x 50 cm3). The aqueous phase was 
alkalised to pH 5 with NaOH solution and then extracted with four portions of CH2Cl2, dried 
with Na2SO4 and evaporated to dryness on a rotary evaporator. Yield: 3.65 g (13.73 mmol, 
60%). Yellow crysyals. 1H-NMR (CDCl3, δ, ppm): 4.15-4.19 (m, 9H, Fc); 4.87 (s, 2H, CH2); 
6.93 (s, 1H, imidazole); 7.05 (s, 1H, imidazole), 7.51 (s, 1H, imidazole). 
 
Ferrocenyl(methyl)imidazolium iodide 6: 
3.65 g (13.73 mmol) of 5 was dissolved in 20 cm3 of CH3N, 0.86 ml (13.81 mmol) of 
iodomethane was added dropwise to the solution. The mixture was refluxed for 24 h. The 
resulting mixture was evaporated to dryness and washed with small portions of ether until 
the ether fractions were colourless. Yield: 5.21 g (12.77 mmol, 93%). Yellow solid. 1H-NMR 
(DMSO-d6, δ, ppm): 3.82 (s, 3H, CH3); 4.24 (m, 7H, Cpsubst and Cpunsubst);  4.44 (t, J = 1.9 
Hz, 2H, Cpsubst); 5.17 (s, 2H, CH2); 7.66 (t, J = 1.7 Hz, 1H, imidazole); 7.75 (t, J = 1.8 Hz, 






Ferrocenyl(methyl)imidazolium nitrate 7: 
5.21 g (12.77 mmol) of 6 and 2.17 (12.77 mmol) of silver nitrate were dissolved in CH3N 
and stirred for 30 minutes. The resulting precipitate was filtered off and the solution was 
collected and evaporated to dryness on a rotary evaporator. Yield: 4.16 g (12.13 mmmol, 
95%). Yellow-green solid. 1H-NMR (DMSO-d6, δ, ppm): 3.81 (s, 3H, CH3); 4.23 (m, 7H, 
Cpsubst and Cpunsubst);  4.43 (t, J = 1.9 Hz, 2H, Cpsubst); 5.15 (s, 2H, CH2); 7.65 (t, J = 1.7 Hz, 
1H, imidazole); 7.75 (t, J = 1.8 Hz, 1H, imidazole); 9.08 (s, 1H, imidazole). 13C-NMR 
(DMSO-d6, δ, ppm): 35.62 (CH3); 48.12 (CH2); 68.57 (Cpunsubst); 68.71 (Cpsubst); 68.79 
(Cpsubst); 80.83 (Cpsubst); 121.87, 123.46, 135.76 (imidazole). 
 
Ferrocenyl(methyl)imidazolium bis(trifluoromethanesulfonyl)amide 1 
An aqueous solution of LiTFSI (5.22 g, 18.20 mmol, 1.5 equivalents) was added drop wise 
to an aqueous solution of 7 (4.16 g, 12.13 mmol) and the solution was stirred for 2 h at room 
temperature and left over-night to allow a red-orange liquid to separate from the aqueous 
phase. The mixture was extracted with CH2Cl2 and the organic layer washed with five 
portions of H2O and dried over MgSO4. The solvent was then evaporated under reduced 
pressure and the product vacuum-dried at 80°C for 24 h. Yield: 5.20 g (5.70 mmol, 47%). 
Orange liquid. 1H-NMR (DMSO-d6, δ, ppm): 3.82 (s, 3H, CH3); 4.24 (m, 7H, Cpsubst and 
Cpunsubst);  4.43 (t, J = 1.8 Hz, 2H, Cpsubst); 5.16 (s, 2H, CH2); 7.64 (t, J = 1.5 Hz, 1H, 
imidazole); 7.73 (t, J = 1.8 Hz, 1H, imidazole); 9.06 (s, 1H, imidazole). 13C-NMR (DMSO-
d6, δ, ppm): 35.75 (CH3); 48.28 (CH2); 68.69 (Cpunsubst); 68.85 (Cpsubst); 68.91 (Cpsubst); 80.89 
(Cpsubst); 120.74 (CF3); 121.99, 123.58, 135.85 (imidazole). HRMS (ESI) m/z [M]
+ calcd for 
C15H17FeN2 281.07357; found 281.07444; [M]
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8.1 Mise en context: 
Cet article constitue une suite de l’article précédent. Dans cette étude, nous présentons 
un liquide ionique fonctionnalisé adapté à la protection de LiFePO4 contre la surcharge. La 
caractérisation électrochimique en solution et en pile est au cœur de cette étude. 
 
8.2 Abstract: 
In this work, we designed two redox shuttles with high solubility (up to 1 M) in conventional 
carbonate-based lithium-ion battery (LIB) electrolytes. At this high concentration, redox 
shuttles ensure improved overcharge protection than lower concentrations. We developed 
electroactive imidazolium salts by modifying imidazolium with 2,5-di-tert-butyl-1,4-
dimethoxybenzene. Two salts with the cation 1-(3-(2,5-di-tert-butyl-1,4-
methoxyphenoxy)propyl)-3-methyl-1H-imidazol-3-ium (EMIm) were synthesized using 
either hexafluorophosphate (DDB-EMIm-PF6) or bis(trifluromethanesulfonyl)amide (DDB-
EMIm-TFSI)) anions. The electrochemical properties of DDB-EMIm-PF6 and DDB-EMIm-
TFSI dissolved in ethylene carbonate : diethyl carbonate (EC:DEC), in the presence of either 
LiPF6 or LiTFSI, were evaluated. Cyclic voltammetry showed a compatible potential (~ 3.85 
V vs. Li+/Li) for use in LIBs using LiFePO4 as cathodes. Electrolytes using 0.1 M of DDB-
EMIm-PF6 or 0.3, 0.7 and 1 M of DDB-EMIm-TFSI were prepared and evaluated in 
Li/LiFePO4 (LFP) test cells to demonstrate overcharge protection. Electrochemical cycling 
at C/10 showed an overcharge protection for all concentrations of the redox ionic salts under 
100% overcharge conditions. Among these salts, DDB-EMIm-TFSI, at a concentration of 
0.7 M, was effective in shuttling excess current for over 200 cycles, representing over 6000 







Lithium-ion batteries have been the most widely used energy source in portable electronic 
devices (cellular phones, portable computers) since their introduction by Sony in 1991.1 
Thanks to their high volumetric and gravimetric energy densities and good cycle life, lithium-
ion batteries (LIBs) are being used for transportation applications such as hybrid electric 
vehicles (HEVs), plug-in hybrid electric vehicles (PHEVs) and full electric vehicles (EVs).2-
4 However, due to the increased size of batteries and the high energy and power densities 
required in such applications, serious safety issues may arise in case of an abuse situation, 
such as overcharge, and this may impede widespread application of this technology.5, 6 
Regardless of the intrinsic stability of a lithium-ion battery's components, faulty operating 
conditions or the failure of control electronics for the battery may result in the overcharge of 
the battery. This process is even more likely to occur in a LIB pack where individual lithium-
ion cells can have different states of charge (SOCs) relative to one another.7 Overcharging of 
a lithium-ion battery can lead to chemical and electrochemical reactions involving the battery 
components, gas release and increased temperature that could lead to out of control 
accelerated reactions.6, 8-10 In order to avoid overcharging LIB packs, several methods have 
been suggested. For example, electronic devices that control and monitor the potential of 
each individual cell have been used.7 However, these devices increase the system cost and 
weight; limiting their potential applications. Alternatively, electroactive molecules (i.e redox 
shuttles) can be used as additives to the electrolyte.11-14 These species enable overcharge 
protection through their oxidation, instead of the working cathode material, at a specific 
potential, thereby preventing irreversible reactions at the cathode triggered by its 
overoxidation. This chemical protection method presents a favorable solution because of its 
simplicity and effectiveness in many LIB chemistries (simply tuning the electroactive 
molecule permits protection at a variety of potentials for different electrode materials).15 
Redox shuttle molecules require an oxidation potential of about 0.3 V higher than that of the 
positive battery electrode to efficiently protect the cathode while preventing potential self-





potential should be reached immediately after the full reversible capacity of the cathode is 
obtained. At this stage, the oxidized shuttle molecule is “activated”. The oxidized molecule 
at the cathode surface then diffuses to the anode where it is reduced to regenerate its initial 
state. The molecule is then available for another oxidation event, thus “shuttling” away the 
excess overcharge current preventing damage to the battery. An excellent overview of the 
operation of these shuttles is presented in reference 16.  
While redox shuttle additives provide adequate protection for overcharge in LIBs, the safety 
of LIBs as a whole can be further improved by substituting the flammable carbonate solvents 
with more stable alternatives. Ionic liquids (ILs), with their high thermal and electrochemical 
stability, are a potential candidate. ILs in LIB electrolytes will provide a wider 
electrochemical stability window leading to the possible use of higher voltage cathodes (thus 
increased energy density) and enabling higher operating temperatures.17-21 On the other hand, 
because of their low lithium ion conductivity, high viscosity and low Li+ diffusion, ILs cannot 
completely replace carbonates in electrolytes for LIBs.22-25 Nevertheless, mixtures of ILs 
with carbonates are currently being considered to improve the electrolyte of LIB in terms of 
viscosity, conductivity and stability.22 In this paper, we describe how the protection of a redox 
shuttle and the properties of ILs can be combined into one functionalized redox ionic liquid 
(RIL).26  
To date, the most successful LIB redox shuttle is 2,5-di-tert-butyl-1,4-dimethoxybenzene 
(DDB), first introduced by Dahn’s group in 2005.9, 15, 27 DDB has shown stability over 300 
reversible overcharging cycles in a special lithium bis-oxolatoborate (LiBOB) carbonate-
based electrolyte and has a redox potential of 3.9 V vs. Li+/Li, making it suitable for the 
protection with LiFePO4 cathode materials. Unlike 1,4-dimethoxybenzene, the two bulky 
tert-butyl arms protect the radical cation upon oxidation, thereby preventing its dimerization 
when oxidized. However, the di-tert-butyl addition on dimethoxybenzene results in a limited 
solubility for DDB (~ 0.1 M) in several commonly-used electrolyte solvents. Incorporating 
a redox shuttle into an ionic liquid as one molecule would increase the electrolyte thermal 
stability and solubility of the redox molecule. Limited solubility is an issue during a high rate 





shuttle the excess of charge. The solubility of DDB in conventional carbonates (0.7 M lithium 
bis-oxolatoborate in propylene carbonate : diethyl carbonate (1:2 v/v)) is limited to 0.08 M, 
however it can be increased to 0.2 M by  addition of toluene to the solvent mixture. 9. Zhang 
et al. have attempted to improve the solubility of DDB based redox shuttles by increasing the 
intramolecular dipole moments through modification of the methoxy groups.28 Recently, we 
synthesized and characterized new redox-active imidazolium salts based on DDB. They can 
be added at a high concentration level without increasing the viscosity of the electrolyte 
above a practical working level.29 In this paper, the use of 2,5-di-tert-butyl-1,4-
dimethoxybenzene imidazolium cation with either a hexafluorophosphate (DDB-EMIm-PF6) 
anion or a bis(trifluromethanesulfonyl)amide anion (DDB-EMIm-TFSI), presented in Figure 
8.1, in Li-ion batteries will be reported. We will demonstrate that the incorporation of the 
redox center into an ionic liquid group significantly improves the solubility of the redox 
shuttle in the electrolyte. Solutions up to 1 M of redox shuttle in ethylene carbonate (EC) : 
diethyl carbonate (DEC) (1:2 v/v) solvent with 0.7 M LiTFSI or 0.5 M LiPF6 electrolyte salts 
were evaluated in coin cells. The redox-active imidazolium ionic liquid provides an 
electrolyte additive for lithium-ion batteries that combines the low volatility and high thermal 
stability of ionic liquids with the overcharge protection capability of DDB at concentrations 
ten times higher than reported previously. 
 
 
Figure 8.1: Structure of 1-(3-(2,5-di-tert-buty-1,4-methoxyphenoxy)propyl)-3-methyl-1H-








8.4 Experimental section: 
Redox ionic liquids: The synthesis of 2,5-di-tert-butyl-1,4-dimethoxybenzene imidazolium 
cation (DDB-EMIm) was reported in details elsewhere.29 The cation, obtained as a bromide 
salt, was dissolved in methanol after which an anion metathesis reaction yielded either the 
DDB-EMIm-TFSI or DDB-EMIm-PF6. Both salts were dried under vacuum at 80 °C for 24 
h and were then subjected to a full chemical characterization, consisting of NMR, TGA, DSC 
and electrochemical measurements. These results can be found in our previous report.29 
 
Ionic Conductivity: The conductivity of the electrolyte solutions was measured by 
electrochemical impedance spectroscopy using a BioLogic VMP3 potentiostat and a low-
volume Orion conductivity cell (model 018012) with two platinized Platinum (Pt) electrodes. 
Conductivity (σ) was calculated from the resistance (Rs) as determined from the intersection 
of the curve with the real axis (ZRe) of the Nyquist plot obtained by scanning from 1 to 10
6 
Hz around the open circuit potential and with a perturbation amplitude of 10.0 mV rms. A 
thermocouple was placed in direct contact with the solutions in the cell to accurately 
determine its temperature (±0.1 °C). 
 
Viscosity: Viscosity was measured using a Cambridge Applied System VL-4100 apparatus 
using pistons with ranges of 0.5 to 10 cP and 10 to 200 cP. All measurements were performed 
at 25 ±1 °C. 
 
Cyclic Voltammetry: Cyclic voltammetry measurements were done using a conventional 
three-electrode setup within an argon filled glove box (H2O and O2 < 1 ppm) in a home-made 
heart-shaped electrochemical cell with a BioLogic SP-50 potentiostat. A Pt disk (0.02 cm2) 





electrodes. DDB-EMIm-PF6 and DDB-EMIm-TFSI were dissolved in ethylene carbonate: 
diethyl carbonate (EC : DEC 1:2 (v/v) (UBE Inc.)) with LiPF6 and LiTFSI, respectively. 
 
Coin cell battery tests: The electrochemical evaluation of the redox-active imidazolium salt 
solutions in coin cell batteries was performed using a Li/LiFePO4 half-cell. The amount of 
lithium is larger than that of LFP (6.0 mg of Li vs. ~ 4.5 mg of LFP) and the tested cells will 
be abbreviated as Li/LiFePO4 for the sake of simplification. The cathode was made of 
LiFePO4 (LFP, from Phostech Lithium) with a particle size range of 2-4 µm mixed with 10% 
of a conductive carbon (Super S, Timcal) and 10 wt% polyvinylidene difluoride (5 wt% in 
N-methylpyrrolidone (NMP) (Aldrich)). An extra portion of NMP was added to the mixture 
to form a slurry, which was then mixed in a Turbula shaker. The slurry was coated on a piece 
of carbon-coated Al foil and dried overnight at 80 °C under dry air. The positive electrode 
area was 1.54 cm2 with a LiFePO4 active material loading of approximately 4.5 mg for each 
cell. The next day, 14 mm diameter disks were punched for cell assembly in standard 2032 
coin-cell hardware (Hohsen). Then, the whole electrode set (coin-cell hardware, punched-
electrode disks and Celgard 2200 separators) was dried overnight at 70 °C under vacuum. 
Cells were assembled, using a battery-grade lithium-metal foil for both counter and reference 
electrodes, in an argon filled glove box (lab master, MBraun) with 75 µL of either 0.1 M 
DDB-EMIm-PF6 in 0.5 M LiPF6 EC : DEC (1:2 v/v, UBE) or 0.3, 0.7 M or 1 M of DDB-
EMIm-TFSI in 0.7 M LiTFSI EC:DEC (1:2 v/v, UBE) as electrolyte. Cycling was carried 
out with an Arbin battery tester (BT-2000). The cells were cycled at 30 °C (± 0.5 °C) between 
2.5 and 4.2 V vs. Li+/Li at a rate of C/10 up to 200% of the theoretical capacity of LFP (340 
mAh/g) on charge and the cut off voltage on discharge.  
8.5 Results and discussions: 
Physiochemical: Conductivity and viscosity measurements of 0.1 M DDB-EMIm-PF6 in 0.5 
M LiPF6 EC:DEC as the supporting electrolyte were performed. A blank solution of 0.5 M 
LiPF6 in EC:DEC was found to have a conductivity of 5.97 mS cm





cP, while the addition of the redox shuttle, at maximum solubility (0.1 M), provided a nearly 
identical conductivity (5.94 mS cm-1) with only a slight increase in viscosity (2.4 cP) 
compared to the blank solution. Conductivity and viscosity measurements are shown in 
Figure 8.2 for a series of DDB-EMIm-TFSI solutions (0.1 to 1.0 M) in ethylene carbonate: 
diethyl carbonate (EC:DEC) and 0.7 M LiTFSI. For comparison, a blank solution (0 M DDB-
EMIm-TFSI) of EC:DEC with 0.7 M LiTFSI was also measured and had a conductivity of 
6.08 mS cm-1 and a viscosity of 2.6 cP. Although the concentration in ions increases, the 
conductivity decreases as expected to the high viscosity of the modified ionic liquid. With a 
redox shuttle concentration above 0.4 M, the conductivity decreases at a higher rate, with a 
sharp increase in viscosity. At that point, the change in viscosity is due to the association of 
lithium cations in the electrolyte with the TFSI anions from the ionic liquid. The viscosity of 
the solutions increases from 3.1 cP at 0.1 M to 67.6 cP at 1 M. 
For lithium-ion batteries to achieve optimal performance an electrolyte with low viscosity 
and high conductivity is required. At comparable conductivity and viscosity, a greater redox 
shuttle concentration in solution would provide an ability for the system to shuttle at an 
increased charge current rate, leading to improved cell protection in case of overcharging at 
high rates.30 Hence, redox shuttle concentrations of 1 M would be preferable, but the high 
viscosity at this concentration could impede the normal operation of the battery due to lower 
Li+ transport capability. Lower transport capability has limited the use of ionic liquid based 
electrolytes for lithium-ion batteries.31 An analysis of the conductivity and viscosity data 
presented in Figure 8.2, led to the selection of three redox shuttle concentrations to evaluate 
within coin cells. The 0.3 M redox shuttle solution has a nearly identical conductivity and 
viscosity to the unmodified electrolyte while containing more than three times the 
concentration of redox shuttle moieties compared to the previously reported DDB molecule 
within a similar electrolyte.15 The 0.7 M solution has an even greater amount of shuttle 
moieties and is situated immediately before a large increase in viscosity within the series. 
Finally, the 1.0 M solution will also be evaluated to assess how such a high concentration of 







Figure 8.2: Plot of conductivity (blue) and viscosity (red) vs. concentration of DDB-EMIm-
TFSI in 0.7 M LiTFSI in EC : DEC (1:2 v/v)  
 
Cyclic Voltammetry: Electrochemical measurements were carried out for the four chosen 
solutions. The cyclic voltammograms of 0.1 M of DDB-EMIm-PF6 and three DDB-EMIm-
TFSI based solutions (0.3, 0.7 and 1 M) are shown in Figure 8.3 and data extracted from the 
CVs are summarized in Table 8.1. Figure 8.3 shows the oxidation and reduction waves for 
each solution at a scan rate of either 100 (Figure 8.3a) or 10 mV s-1 (Figure 8.3b). Based on 
previous work reported in the literature on DDB 9, 15, 27, the oxidation wave indicates the 
formation of the radical cation (active shuttle state) followed by the full reduction back to the 
neutral state. These solutions, at both scan rates, demonstrate an onset of oxidation (ca. 3.81 
– 3.90 V vs. Li+/Li) that is suitable for overcharge protection in lithium-ion batteries using 







Figure 8.3: Cyclic voltammogram of 1 M, 0.7 M and 0.3 M of DDB-EMIm-TFSI in 0.7 M 
LiTFSI in EC:DEC (1:2 v/v) and 0.1 M in 0.5 M LiPF6 in EC/DEC (1:2 v/v) (a) at 100 mV. 
s-1 and (b) at 10 mV.s-1 
 
All curves display a half-wave oxidation potential, Eox1/2, around 4.0 V vs. Li
+/Li, which is 
similar to that of the unmodified redox shuttle 2,5-di-tert-butyl-1,4-dimethoxybenzene 
previously published.15, 27 No significant electronic effect of the imidazolium ring is observed 
on the electrochemical activity of the DDB redox center due to the propyl linkage between 
the two moieties (Figure 8.1) preventing electrons withdrawing by the imidazolium ring. 
While the equilibrium potentials of all solutions remained constant, a notable change in the 
shape of the voltammograms is due to the differences in concentration, and consequently the 
viscosity of the solution. At a scan rate of 100 mV s-1, the increase in viscosity for the 
solutions of DDB-EMIm-TFSI from 0.7 to 1.0 M led to a broader half wave with a wider 
peak splitting (Ep = 1.03 and 0.74 V, for 1 M and 0.7 M solutions, respectively) compared 
to that of the 0.3 M solution (Ep = 0.46 V). The peak splitting is lower, in all samples, at a 






Table 8.1: Summary of cyclic voltammetry data for 0.5 M LiPF6 EC : DEC (1:2 v/v) and 0.7 
M LiTFSI EC:DEC (1:2 v/v) electrolytes containing, respectively, DDB-EMIm- PF6 and 
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The electrochemical stability of the redox shuttles was evaluated by repetitive 
oxidation/reduction cycles as shown in Figure 8.4. Stability tests were performed at scan rates 
of 100 mV s-1 (Figure 8.4a) and 10 mV s-1 (Figure 8.4b) for each of the four chosen solutions 
except for the 1 M DDB-EMIm-TFSI which yielded very low currents at 10 mV s-1 due to its  
high viscosity. Figure 8.4a (black curve) shows a very small decrease in current response 
over 100 cycles for 0.1 M DDB-EMIm-PF6 between the 2
nd and the last cycle. Both the anodic 





TFSI based solutions, the 1 M solution (Figure 8.4a, blue curve) shows very good stability; 
with only a 3.4 and 1.7% decrease in current response for the anodic and cathodic waves, 
respectively, from the 2nd to 100th cycle. This small decrease in current response is 
accompanied by an increase in peak splitting of ~140 mV.  
 
 
Figure 8.4: Oxidation stability tests for (a) 1 M,  0.7 M and 0.3 M of DDB-EMIm-TFSI in 
0.7 M LiTFSI in EC:DEC (1:2 v/v)  and 0.1 M in 0.5 M LiPF6  in EC/DEC (1:2 v/v)  at 100 
mV. s-1 and (b) 0.7 M and 0.3 M of DDB-EMIm-TFSI in 0.7 LiTFSI in EC:DEC (1:2 v/v) 
and 0.1 M in 0.5 M LiPF6  in EC/DEC (1:2 v/v)  at 10 mV.s
-1 
 
Solutions at 0.3 M and 0.7 M (Figure 8.4a, red and green curves) show comparable stability 
to each other with about 1% variation in current response for both anodic and cathodic waves 
over the course of the 100 oxidation/reduction cycles from the 2nd cycle. In addition, the 
oxidation and reduction wave peaks positions were stable at 4.25 and 3.77 V vs. Li+/Li, 
respectively, for 0.3 M and 4.37 and 3.62 V vs. Li+/Li for 0.7 M. Due to the excellent 
performance at a high scan rate of 100 mV s-1, the electrochemical stability of these solutions 
was tested at a lower scan rate that is more representative of the rates used during cycling of 
a real LIB. Figure 8.4b shows the extended cyclic voltammetry cycling test at 10 mV s-1 for 
0.1 M DDB-EMIm-PF6 , 0.3 M and 0.7 M DDB-EMIm-TFSI. At this scan rate, the anodic 





by 18% for the diluted solution (0.1 M DDB-EMIm-PF6). This could be due to variations 
over the long testing time (~ 10 hours) of the experiment during which the solvent might 
evaporate slightly, increasing RIL concentration. The stability of the 0.3 M solution at slow 
scan rate is very comparable to that recorded at 100 mV s-1. Both anodic and cathodic 
potentials were stable at 4.1 and 3.9 V vs. Li+/Li, respectively. The oxidation and reduction 
currents were also stable, with about 1% variation over the entire cycling experiment. 
Similarly, for the 0.7 M solution, the anodic and cathodic peaks potentials were 4.2 and 3.8 
V vs. Li+/Li, respectively, between 2nd and 100th cycle. However, Figure 8.4b shows 
important drop in current response by 5% for the anodic current and 3% for the cathodic 
response. The improved stability of the 0.3 and 0.7 M solutions, compared to 0.1 M DDB-
EMIm-PF6, show promise for use in actual lithium-ion batteries as their improved stability 
may provide extended overcharge stability when used within a commercial LIB. 
 
Coin cell tests: To evaluate the overcharge protection of the redox shuttles, coin cells 
containing the redox shuttles were fully charged at a C/10 rate (based on LiFePO4 full 
theoretical capacity of 170 mAh/g), then overcharged for an extra 10 hours at the same C/10 
rate (i.e. 100% overcharge) or to a voltage of 4.2 V vs Li, whichever occurred first. 
Afterwards, the cells were discharged at a C/10 rate to the discharge potential limit of 2.5 V 
for all solutions except 1 M DDB-EMIm-TFSI, which was discharged to 3 V. 
Figure 8.5a presents the cycling profile of a Li/LiFePO4 cell containing 0.1 M of DDB-
EMIm-PF6 in 0.5 M LiPF6 EC/DEC between 2.5 and 4.2 V. During the first cycle, the normal 
LFP charge plateau (3.45 V) was pushed to a slightly higher voltage (~ 3.62 V) with a sloping 
profile rather than a flat plateau. This slope is then followed by a sharp increase in the cell 
potential until the cut-off voltage of 4.2 V is reached. This indicates that on the first charge 
cycle, there was no activity of the redox-active species, which would have prevented the cell 
from reaching 4.2 V. The 2nd and 3rd charge cycles show the normal LFP charge plateau with 
a slight growth in high voltage plateau due to the activity of the redox shuttle. A noticeable 
growth in the overcharge plateau was recorded during the 4th cycle, after which the oxidation 





the cell showed repeated overcharge protection at 4.02 V. Roughly 60 overcharging cycles 
(~ 1800 h) were protected through the use of DDB-EMIm-PF6 after which the redox shuttle 
activity decreased and abruptly stopped. A possible degradation of the redox shuttle due to 
lower stability of the oxidized state and limited concentration of redox shuttle in the 
electrolyte could be responsible for its failure after only 60 cycles. The cycling results are in 







Figure 8.5: Voltage profile (a) and capacity profile (b) of Li/LiFePO4 cell containing 0.1 M 
of DDB-EMIm-PF6 in 0.5 M LiPF6 EC/DEC (1:2 v/v) 
 
In order to evaluate the possible effect of the anion on the stability and solubility of the redox 
shuttle in lithium-ion cells, the PF6
- anion was replaced by TFSI- which is a traditional IL 
based electrolyte anion. The delocalized negative charge on the TFSI- moiety leads to weaker 





anions with Li+ cations and improved solubility. Figure 8.6 shows results of coin cell tests 
using 1 M DDB-EMIm-TFSI, as electrolyte additive, in 0.7 M LiTFSI EC:DEC (1:2 v/v). 
The cell was cycled between 3 and 4.2 V at a C/10 rate and underwent a 100% overcharge 
step (10 hours of overcharge). The potential profile versus time for this cell (Figure 8.6a) 
shows an unexpected increase in potential up to 4.19 V on the first charge cycle. Unlike 
DDB-EMIm-PF6, this behavior is limited only to the first cycle and takes place after the 
LiFePO4 cathode was fully charged (after the 3.5 V plateau). This behavior suggests that a 
different and more efficient activation process occurs during the first cycle of DDB-EMIm-
TFSI containing electrolyte, subsequently enabling the full redox behavior of the shuttle 
during the following charge cycles. However, as the viscosity of the 1 M redox ionic liquid 
solution is high, the diffusion of Li+ is limited such that the reversible capacity of the cell 
was low (only ~ 134 mAh g-1, Figure 8.6b). On the other hand, this weak redox shuttle 
diffusion ability limited the overcharge protection to fewer cycles. Only 42 cycles were 
recorded before the shuttle activity of the 1 M DDB-EMIm-TFSI containing electrolyte 
decreased (Figure 8.6a). The discharge curves show a small pseudo-plateau (~ 3.8 V, Figure 
8.6b) at a higher potential from where Li0FePO4 is normally lithiated (~ 3.4 V). 
Approximately 10 mAh g-1 was obtained at this plateau, representing 13% of the total 
discharged capacity. This phenomenon was previously reported by Huang et al., who 
attributed this small capacity to the reduction of the oxidized redox shuttle molecules during 
the discharge process.32 This effect shows that, at this concentration, the redox shuttle 







Figure 8.6: Voltage profile (a) and capacity profile (b) of Li/LiFePO4 cell containing 1 M of 
DDB-EMIm-TFSI in 0.7 M LiTFSI  EC/DEC (1:2 v/v) 
 
As discussed earlier, 0.3 and 0.7 M solutions showed improved stability in CV tests at low 
scan rate (10 mV s-1). This trend is maintained for lithium-ion coin cell cycling as well. Figure 






containing 0.3 M of DDB-EMIm-TFSI when cycled at a rate of C/10 between 2.5 and 4.2 V 
with a 100% overcharge cycle. 
 
 
Figure 8.7: Voltage profile (a) and capacity profile (b) of Li/LiFePO4 cell containing 0.3 M 






Figure 8.7a provides the potential versus time profile. Surprisingly, the activation process 
identified in the 1 M sample (Figure 8.6a) is absent from the 0.3 M solution, but the LiFePO4 
plateau potential is slightly higher (3.57 V) than typical reported values. Sixty seven 
charge/discharge cycles (with 100% overcharge) were completed by this cell before the 
activity of the redox shuttle was reduced. Charge and discharge profiles versus specific 
capacity are shown in Figure 8.7b. For the first two cycles, charge curves show comparable 
charge capacities (at 3.45 V) to the reference cell (containing 0.7 M LiTFSI in EC: DEC 
without added redox shuttle) followed by a flat overcharge plateau at 3.93 V. For subsequent 
cycles, a small increase in LFP charge capacity is noticeable (~ 4%). This phenomenon is 
also seen in a gradual fashion for discharge curves between 4.0 and 3.6 V, increasing the 
discharge capacity of LFP by roughly the same amount. We believe that this is a contribution 
of a reversible oxidation of the redox shuttle as discussed earlier for 1 M solution. After 60 
cycles, a shift in the charge curve towards lower capacities and higher potential can be seen 
providing an early warning of the redox shuttle failure. One of the advantages for the high 
concentration of redox species in the solution is that they should be able to provide increased 
protection for the sample at higher charging rates, as only one electron can be shuttled per 
redox species and the more species in solution the more electrons can be shuttled. Thus, 
charging rates were increased to C/5 for a second LiFePO4 cell containing this electrolyte 
solution. The results are shown in Figure 8.8 and the cell can still provide the same level of 
protection even when the charging rate was increased by two. Unfortunately, the expected 
cycling performance, in terms of number of protected cycles, was not ensured at this 
concentration or charge rate. However, a beneficial effect of this charge rate will be shown 







Figure 8.8: Voltage profile (a) and capacity profile (b) of Li/LiFePO4 cell containing 0.3 M 
of DDB-EMIm-TFSI in 0.7 M LiTFSI  EC/DEC (1:2 v/v) at C/5 
 
Figure 8.9 shows the coin cell testing results of cells containing 0.7 M DDB-EMIm-TFSI in 
0.7 M LiTFSI (EC:DEC 1:2 v/v). The cell was protected against 100% overcharge conditions 
for over 200 cycles (Figure 8.9a), with no activation process and no change from the normal 
electrochemical performance of the cell. A small shoulder (~ 3.86 V) is noticeable in Figure 





also a small event at the beginning of the discharge that has been described above and is 
believed to be a reversible reaction that is taking place in the cell at the same time as the 
oxidation/reduction of the redox shuttle. Further investigations are continuing to identify and 
clarify the reactions occurring during the multiple overcharge cycles on the imidazolium salts 
reported here.  
 
Figure 8.9: Voltage profile (a) and capacity profile (b) of Li/LiFePO4 cell containing 0.7 M 






Figure 8.10 shows a comparison of the specific discharge capacity vs. cycle number of both 
redox salts at different concentrations and charge rates. As all cells were overcharged to a 
maximum of 340 mAh/g, this value was reached by all cells and represented the end of charge 
capacity as shown in panel b of the previous Figures (8.5 to 8.9). In Figure 8.10a, 0.1 M of 
DDB-EMIm-PF6 shows a stable discharge capacity; it is clear that introducing the redox 
shuttle in the cell has little effect on the intrinsic capacity of LFP. The discharge capacity 
starts at 142 mAh g-1 but stabilizes near 150 mAh g-1, which corresponds to normal discharge 
capacities for LFP. By the end of the cycling range, the capacity dropped by about 2%. The 
discharge capacities of three concentrations of DDB-EMImTFSI at C/10 are represented in 
Figure 8.10b where a visible difference in the capacity delivered by each sample is seen. The 
stability of the discharge capacity and the number of recorded cycles are noticeable. The 
embedded panel in Figure 8.10b shows the extended cycling performance. Although 0.3 M 
solution provided roughly the same level of over protection at both C/10 and C/5 discharge 
rates, in terms of the number of cycles (Figure 8.10b and 10d), the delivered capacity was 
more stable over time for C/5 (12% capacity drop for C/10 vs. 3% for C/5), which we believe 
is a result of the difference in total testing time. Ultimately, this is the first time the results  
of lithium-ion battery cells have been reported with these redox active ionic liquids and we 
envision that performance can be improved further in future studies to overcome the obstacle 







Figure 8.10: Discharge capacity of LiFePO4 vs. cycle number of  0.1 M of DDB-EMIm-PF6 
in 0.5 M LiPF6 EC/DEC (1:2 v/v)  at C/10 (a), 0.3 M, 0.7 M and 1.0 Mof DDB-EMIm-TFSI 
in 0.7 M LiTFSI  EC/DEC (1:2 v/v) at C/10 (b), extended cycling of 0.7 M at C/10 (c) and 






In Table 8.2, the total amount of charge that has been shuttled by each sample is shown and 
compared to the total theoretical charge that can be shuttled, as a single oxidation process, 
based on the shuttle’s concentration in the electrolyte and the electrolyte volume added to the 
cell. This is an important comparison, as the coin cell evaluation tool is performed within 
excess electrolyte conditions and we must confirm that the additive is truly shuttling between 
the two electrodes and not simply being oxidized to exhaustion. It is clear that the amount of 
charge shuttled by each solution, over the total number of overcharge cycles, is much higher 
than the expected value corresponding to a single oxidation event of the total additive amount 
in the sample. This demonstrates that the DDB-EMIm redox species are effectively shuttling 
in the cell rather than being sacrificial species towards oxidation. 
 
Table 8.2: Comparison between of the amount of charge generated by the single oxidation of 
the RIL molecules contained in the coin cell electrolyte and the total amount of charge 





Total theoretical charge via 
RIL oxidation (single event) 
in solution/ C 
Total amount of charge 
shuttled by the RIL in 
coin cells   / C 
DDB-EMIm-PF6 




0.3 2.2 215.6 
0.7 5.1 664.9 







The synthesis and performance of two electroactive imidazolium salts, modified with a redox 
moiety based on 2,5-di-tert-butyl-1,4-dimethoxybenzene (DDB) were reported. The 
conjugation of the DDB moiety on imidazolium did not affect the oxidation potential of the 
redox group (~ +3.85 V vs. Li+/Li). The high solubility of imidazolium salts in carbonate 
solvents, and with the TFSI anion in particular, achieved redox shuttle concentrations up to 
1 M in the electrolyte. The electrochemical study of these molecules showed the suitability 
of their use as additives in electrolytes for lithium-ion batteries to provide protection from 
overcharge abuse scenarios. Electrolytes containing 0.7 M DDB-EMIm-TFSI were used to 
provide more than 6000 hours of overcharge protection within a LiFePO4 cathode based LIB, 
while being charged and discharged at a rate of C/10. This approach to improve the solubility 
of DDB in carbonates can be applied to other electroactive functional groups.  
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Conclusions et perspectives : 
 
Conclusions : 
Cette thèse constitue une contribution à l’amélioration du fonctionnement des 
batteries au Li-ion dont les objectifs visent à accélérer l’expansion de cette technologie dans 
le secteur du transport terrestre. Cette contribution a emprunté deux voies différentes. La 
première voie porte sur la stabilité thermique de matériaux de cathodes. Cet aspect a été 
étudié pour deux types de cathodes potentiellement prometteuses pour des BLIs à vocation 
automobile. À savoir, le phosphate de fer lithié (LiFePO4) et l’oxyde de nickel et de 
manganèse de type spinelle (LiMn1.5Ni0.5O4). Bien que l’approche utilisée pour les eux études 
soit la même, les objectifs de chacune de ces dernières s’inscrivaient dans deux registres 
différents. L’effet de la méthode de synthèse sur la stabilité thermique a été évalué pour 
LiFePO4 tandis que la compréhension du mécanisme de dégradation de LiMn1.5Ni0.5O4 était 
au cœur de la deuxième étude. Quant à la deuxième voie, elle consistait au développement 
d’une nouvelle classe d’additifs électrolytiques pour la protection contre la surcharge des 
cathodes. 
 
Dans le cas de LiFePO4, les trois échantillons préparés par les différentes méthodes 
de synthèse (P1, P2 et P3) ont montré des profils thermiques plutôt comparables 
indépendamment de leurs caractéristiques morphologiques. Ce constat est vrai aussi bien à 
l’état chargé des cathodes qu’avant leur charge. Ces dernières étaient plus tolérantes à l’abus 
thermique avant la charge. Les profils thermiques des trois cathodes chargées ont révélé une 
décomposition en deux étapes. Comme c’est la première étape qui définit le domaine de 
stabilité de l’échantillon, un examen de cette réaction, de plus près, a montré qu’elle dépend 
légèrement de la surface spécifique de LiFePO4. En effet, celle-ci influence la réactivité des 
échantillons dans un domaine de température très limité. À la différence des autres matériaux 
de cathodes rapportés dans la littérature, l’avantage de LiFePO4 dans cette situation est que 




la chaleur dégagée aux débuts des réactions est tellement petite qu’elle est dissipée aussitôt 
qu’elle est produite. Ainsi, la surface spécifique ne contrôle plus le déroulement du reste de 
la réaction et les taux de chauffe sont du même ordre de grandeur pour les trois produits. Bien 
que les taux de chauffe initiaux, des réactions de LiFePO4 en présence d’électrolyte, aient 
varié d’un facteur 3.5 en passant de P1 à P3, notre étude a souligné que la stabilité thermique 
globale de ce matériau dépend peu de la méthode de synthèse. Dans cette étude, nous avons 
également démontré que la réaction du LiFePO4 avec l’électrolyte à basse température résulte 
de la présence du sel LiPF6 dans l’électrolyte; sa quantité influence légèrement les 
températures de début des réactions. Par contre, même si sa présence rétrécit le domaine de 
stabilité du système, sa décomposition en matière polymérique a l’avantage de ralentir le taux 
de chauffe de la réaction. Il s’en suit qu’une attention particulière doit être portée à la quantité 
d’électrolyte utilisée dans l’assemblage des piles contenant LiPF6 comme électrolyte et 
LiFePO4 comme cathode. Finalement, la décomposition, à haute température, de LiFePO4 en 
Fe2P2O7 avec un dégagement d’oxygène aide à la combustion du solvant carbonaté. En 
somme, la sélection de l’un des trois produits pour la fabrication des batteries peut se faire 
librement en fonction des propriétés morphologiques selon les performances 
électrochimiques recherchées plutôt qu’être limitée par le critère de la stabilité thermique.  
 
Si la nature covalente des liaisons chimiques entre le phosphore et l’oxygène ainsi 
que la présence d’ions métalliques assez stables (Fe2+ ou F3+) dans LiFePO4 lui confère une 
stabilité thermique remarquable, l’oxyde de nickel et de manganèse a un comportement 
différent. La présence du nickel dans ce matériau qui le dote d’un potentiel opérationnel élevé 
(~4.7 V) s’est avérée déterminante dans sa stabilité thermique aussi. À l’instar de LiFePO4, 
les analyses calorimétriques de LiMn1.5Ni0.5O4 en présence de l’électrolyte ont montré que 
LiMn1.5Ni0.5O4 suit aussi un mécanisme réactionnel en deux étapes. À savoir, une réaction 
de surface avec l’électrolyte suivie d’une décomposition exothermique du matériau. Par 
contre les plages de température ainsi que les valeurs des taux de chauffe varient largement 
entre les deux matériaux. En effet, lorsque l’on compare LiMn1.5Ni0.5O4 à LiFePO4, le 




domaine de stabilité est réduit d’environ 150 °C avec des taux de chauffe énormément élevés 
(jusqu’à 1000 fois plus élevés pour LiMn1.5Ni0.5O4). 
Certes, l’électrolyte est responsable de la réaction à basse température pour les 
systèmes étudiés, mais cette réactivité dépend également du matériau de cathode. Le contact 
de l’électrolyte avec un matériau chargé hautement énergétique (LiMn1.5Ni0.5O4) a montré 
l’anticipation de sa décomposition à des températures encore plus basses. Ainsi l’ensemble 
du système voit sa stabilité thermique se détériorer; d’où l’importance du choix des 
composantes actives lors de la fabrication des batteries. Par ailleurs, notre étude a montré que 
même comparé à son homologue (LiMn2O4), LiMn1.5Ni0.5O4 a aussi une faible stabilité 
thermique. Bien que LiMn2O4 obéisse aussi au mécanisme de décomposition en deux étapes, 
ce dernier est plus tolérant à l’abus thermique que LiMn1.5Ni0.5O4. Cette différence est plus 
significative pour les cathodes chargées. Notre étude a démontré que ceci découle de la 
présence du nickel à un degré d’oxydation instable (Ni4+). En effet cet ion est réduit à une 
température proche de 200 °C permettant un dégagement d’oxygène. Ce dernier cause la 
combustion du solvant présent dans l’électrolyte et conduit à un emballement thermique. De 
cette façon, la présence du Ni dans la structure de LiMn1.5Ni0.5O4 lui permettant 
d’emmagasiner une grande densité d’énergie, a non seulement aidé à anticiper la 
décomposition de l’électrolyte à une très basse température, mais elle a aussi conduit à un 
emballement thermique à une température  près de 230 °C. Cette étude souligne le risque qui 
pourrait être associé à l’utilisation de LiMn1.5Ni0.5O4 dans une batterie en bloc. Comme la 
température peut facilement atteindre 60 °C pendant l’opération normale d’un tel dispositif, 
il est indispensable que celui-ci soit muni d’un système de gestion très sophistiqué. 
Autrement, l’utilisation de cette cathode dans une telle batterie ne pourra pas voir le jour sans 
aucune autre intervention. 
 
Dans le deuxième volet de cette thèse, nous avons développé une nouvelle classe 
d’additifs électrolytiques pour la protection contre la surcharge des cathodes de type 
LiFePO4. Cette invention, qui nous a valu un brevet (PCT CA2013/050247 “REDOX-ACTIVE 




IONIC LIQUIDS”), a été menée en deux étapes. Dans un premier temps, nous avons prouvé 
que l’incorporation, dans un liquide ionique, d’un centre redox (ferrocène dans ce cas) peut 
effectivement servir de navette redox. Bien que le potentiel ne fût pas adéquat pour la 
protection de LiFePO4, l’électrolyte fonctionnalisé était compatible avec les critères de 
viscosité et de conductivité requis pour un électrolyte destiné aux BLis. Ensuite, la 
modification du centre actif de la molécule nous a permis non seulement d’assurer la 
protection contre la surcharge de LiFePO4, mais aussi d’augmenter la concentration de la 
navette redox jusqu’à une mole par litre. Nos résultats ont montré une protection de LiFePO4 
contre la surcharge pour plus de 200 cycles à une concentration optimale de la navette redox 
de 0.7 M. Nous avons également montré que l’utilisation de notre additif n’a pas affecté les 
performances électrochimiques de LiFePO4. L’atteinte de ces concentrations élevées vient 
briser un obstacle qui a toujours limité l’utilisation des navettes redox les plus effectives.  
 
Travaux futurs :  
 
Les résultats de ce travail ouvrent la porte à l’exploration d’autres aspects liés à la 
stabilité thermique des matériaux étudiés. En effet, les étapes franchies dans la 
compréhension du mécanisme de décomposition de LiMn1.5Ni0.5O4 pourraient être 
complétées par l’étude calorimétrique d’une pile contenant LiMn1.5Ni0.5O4. Ceci permettrait 
de compléter le profil thermique de ce matériau dans l’environnement d’une pile. En outre, 
effectuer ces mesures pendant le cyclage  permettrait d’identifier les niveaux de charge les 
plus critiques ainsi que l’effet du vieillissement sur la stabilité thermique.  
 
Par ailleurs, l’étude de du mécanisme responsable de l’arrêt de la navette redox après 
plus de 200 cycles permettrait de prolonger sa durée de vie dans une batterie. D’autre part, la 
modification de ces molécules pourrait être réalisée afin d’augmenter leur potentiel 
caractéristique et permettre leur utilisation pour la protection de cathode de potentiel plus 




élevé tel est le cas des oxydes métalliques. Ceci peut être envisagé par le remplacement des 
groupements tert-butyl par d’autres groupements ayant un effet inductif attracteur. Une 
dernière piste pourrait être empruntée pour mettre en valeur les navettes redox développées 
dans ce travail. Il s’agit de l’utilisation de ces dernières dans une nouvelle technologie de 
batteries; à savoir les batteries à flux (redox flow batteries). Dans ces systèmes, les navettes 
redox ne passeraient plus pour un additif électrolytique protectif à la surcharge, mais 







Annexe 1 : Données supplémentaires 
 
Données supplémentaires pour chapitre 7 : Electrochemical 
characterization of a lithium-ion battery electrolyte based on 
mixtures of carbonates with a ferrocene-functionalised imidazolium 




Electrochemical characterization of a lithium-ion battery 
electrolyte based on mixtures of carbonates with a ferrocene-
functionalised imidazolium electroactive ionic liquid 
John C. Forgiea, Soumia El Khakania, Dean D. MacNeila,b, and Dominic Rocheforta* 
aDépartement de chimie, Université de Montreal, CP6128 Succ. Centre-Ville, Montréal, Qc 
Canada H3C 3J7 
bInstitute for Chemical Process and Environmental Technology, National Research Council 
Canada, 1200 Montreal Road, Ottawa ON, Canada K1A 0R6 
 
Electrochemical details: 
Cyclic voltammetry measurements were performed in a heart-shaped electrochemical cell 
using a potentiostat from Princeton Applied Research (model PARSTAT 2273). The 






electrodes, respectively. The solutions were degassed with nitrogen for 15 minutes prior to 
measurements. All measurements are referenced against the E1/2 of the Fc
+/Fc redox couple.  
 
50% + 1.5M LiTFSI 
 
Figure S1. Cyclic voltammograms of (a) oxidation and (b) reduction limits of 50% solution 









50% (No LiTFSI) 
 
Figure S2. Cyclic voltammogram of 50% ionic liquid in electrolyte of 1.5 M LiTFSI in 
ethylene carbonate / diethyl carbonate (EC/DEC) (1:2 v/v). 
 
 
Figure S3. Cyclic voltammograms of (a) oxidation and (b) reduction limits of 50% ionic 










10% + 1.5M LiTFSI 
 
Figure S4. Cyclic voltammogram of 10% solution in electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene 









Figure S5. Cyclic voltammograms of (a) oxidation and (b) reduction limits of 10% solution 
in electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene carbonate / diethyl carbonate (EC/DEC) (1:2 v/v).  
 
1% + 1.5M LiTFSI 
 
Figure S6. Cyclic voltammogram of 1% solution in electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene 








Figure S7. Cyclic voltammograms of (a) oxidation and (b) reduction limits of 1% solution in 
electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene carbonate / diethyl carbonate (EC/DEC) (1:2 v/v). 
 
0.34% + 1.5M LiTFSI 
 
Figure S8. Cyclic voltammogram of 1% solution in electrolyte of 1.5 M LiTFSI in ethylene 








Figure S9. Cyclic voltammograms of (a) oxidation and (b) reduction limits of 0.34% solution 








Figure S10. TGA curve for the ferrocenyl(methyl)imidazolium-TFSI redox ionic liquid in 
the pure form.  
 
 
